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LES THÉORIES 

PHYSICO-CHIMIQUES 



PREMIÈRE PARTIE 



LES THÉORIES FONDAMENTALES. 
Les lois des combinaisons cbimiques. 

i. Loi des poids : Le poids d'une combinaison est 
égal à la somme des poids des éléments qui se sont unis 
pour la former. 

2. Loi de la constance des proportions : Pour former 
une substance, il faut toujours les mêmes éléments unis 
dans les mêmes proportions. 

5. Loi des proportions multiples : Lorsque deux élé- 
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ments peuvent s'unir en plusieurs proportions différentes 
en donnant des composés distincts, il y a toujours rapport 
simple entre les diverses quantités de l'un de ces élé- 
ments qui s'unissent à une même quantité du second. 

On peut citer encore : 

4. La loi des nombres proportionnels : Les quantités 
en poids de différents éléments qui s'unissent à une quan- 
tité constante d'un autre élément, pris comme point de 
comparaison, expriment aussi directement, ou après mul- 
tiplication par un nombre simple, les poids proportion- 
nellement auxquels ces mêmes éléments s'unissent entre * 
eux. 

L'hypothèse atomique. — La matière est formée en der- 
nière analyse de particules extrêmement petites, que nous 
appelons atomes. Les atomes constituent la limite de la 
divisibilité par voie chimique. Nous en admettons autant 
d'espèces qu'il y a de corps non dédoublables {éléments). 
Les atomes peuvent se combiner en molécules. La molécule 
d'une combinaison renferme plusieurs atomes d'espèce 
différente. La molécule d'un élément peut ne renfermer 
qu'un seul atome, ou être constituée par l'union de plu- 
sieurs atomes de même espèce. 

Les atomes ont un poids fixe et invariable. 

Vhypothèse atomique est la conséquence immédiate des 
lois citées plus haut. 

1 . Le poids d'une molécule est égal au poids des atomes 
qui se sont unis pour la former. 

2. Pour former une molécule déterminée (l'individu 
chimique d'une substance), il faudra toujours m atomes 
d'une espèce, n atomes d'une autre espèce,p atomes d'une 
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autre nature encore, m, n, p étant des nombres inva- 
riables. Il faudra donc toujours les mêmes éléments unis 
dans les mêmes proportions, ainsi que le veut la deu- 
xième loi. 

3. Lorsque à m atomes d'un élément peuvent s'unir n, 
2n ou 3n atomes d'un autre élément avec formation de 
substances différentes, il est évident que les quantités en 
poids du dernier élément seront comme i : 2 : 3, c'est-à- 
dire en rapport simple. 

La difficulté n'est pas plus grande pour paraphraser en 
langage atomique la loi des nombres proportionnels. En 
fait, les trois premières lois fondamentales, basées sur les 
travaux de Lavoisier, BerthoUet, Proust et Dalton, ont 
suflS à ce dernier pour établir la grande probabilité de 
l'existence réelle des atomes. 

Si le titre de ce livre annonçait un traité complet de 
chimie théorique, je devrais intercaler ici un chapitre très 
important sur la détermination des nombres proportion- 
nels (équivalents ou poids atomiques, suivant les auteurs 
et les époques). Mais pour l'étude de cette question, à 
laquelle d'illustres savants tels que Berzélius, Dumas et 
/.-S. Stas ont appliqué leur sagacité et leur patience, je 
renvoie le lecteur au grand traité de chimie théorique de 
W. Ostwald. 

Je passe donc immédiatement à l'étude, aussi systéma- 
tique que possible, des théories fondamentales. Comme 
ces théories sont monnaie courante dans la science, je 
pourrai leur consacrer moins de pages qu'à l'exposé cri- 
tique de certaines doctrines relativement récentes et 
moins universellement admises. 
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Étude de l'état gazeux. 
La densité des gaz et des Tapeurs. 

L'état gazeux est caractérisé par une extrême faiblesse 
de rattraction intermoléculaire. Une masse gazeuse n'a ni 
forme, ni volume propre, mais se répand uniformément 
dans tout l'espace que l'on met à sa disposition. 

Le volume d'une masse gazeuse est fonction de la tem- 
pérature et de la pression. 

Loi de Boyle (ou de Màriotte). 

A température constante, le volume d'une masse gazeuse 
est en raison inverse de la pression qu'elle supporte : 

pv = p'i?' = const 

Loi de Gay-Lussac (ou de Dalton). 

Sous pression constante, une même élévation de tempé- 
rature produit pour tous les gaz une même augmentation 
de volume. Tous les gaz ont le même coefficient de dila- 
tation thermique : 

a = = 0,00367 du volume à 0» C. 

273 

t; = t?o(l H- a/). 

Si l'on élève la température de la masse gazeuse sans 
lui permettre de se dilater, c'est la pression qui augmente: 
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De la combinaison de ces deux équations résulte l'équa- 
tion GÉNÉRALE DES GAZ : 

Cette équation résulte directement des considérations 
suivantes. Étant Vq le volume d'une masse gazeuse à 0^ 
et sous la pression normale Pq (76 centimètres de mer- 
cure), le volume à r et sous la même pression sera 
«0(1 -H af). — Si la pression se trouve réduite à i centi- 
mètre de mercure, le volume devient Vq(1 -h at)po> et 
après rétablissement d'une pression de p centimètres, nous 
avons enfin 

t? a=3 , OU pu — PoVq(\ -h aO. 



Transformation de l'équation générale 

pv = PqVq (1 -♦- at). 

A r la température absolue, comptée à partir de 
— 273% sera 

T = 273 -f- 1. 
Donc 

r=-T — 273. 



"îïîzri"-'»'^-'- 



Po = pression atmosphérique normale = 760 miUimètres de mer- 
cure. 
Vo = volume à 0» et sous pression normale. 
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Si nous introduisons cette valeur dans Inéquation, nous 
avons : 

. Pour une masse gazeuse donnée, ^ est une constante, 
de sorte que nous pouvons écrire : 

pv = RT. 

N. B. La valeur de R dépend de l'unité de volume et 
de l'unité de pression choisies. Nous aurons à revenir sur 
ce sujet. 



Détermination de la densité d'un gaz ou d'une vapeur. 

Ayons un poids G de matière gazéiforme. 
Nous observons : 

v, le volume occupé en centimètres cubes, 
p, la pression en millimètres de mercure, 
f, la température en degrés Celsius. 

Nous avons alors tous les éléments voulus pour calculer 
la densité par rapport à Vair. En effet : 

pr = poVo(i -^«O- 
Donc 

pu 



po(i -^ «0 

sera le volume de notre matière à 0** et sous pression 
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normale. Le même volume d'air pèserait 



0,00129 



pv 



■ grammes, 
Po(i •*- «0 

puisque 0^,00129 est le poids d'un centimètre cube d'air 
à 0® et sous pression normale. 

Or, notre matière gazeuse pèse G grammes. Sa densité 
sera : 

G : 0,00129 ^ = — ^ ^^• 

po(i-»-aO 0,00129. p. V 

Les méthodes servant à la détermination de G, p, v 
et t sont variables. Dumas, Gay-Lussac et Hofmann ont 
élaboré des procédés classiques décrits 
dans tous les traités de physique. Dans 
les laboratoires de chimie, on applique 

surtout LA MÉTHODE PAR DÉPLACEMENT, 
DE V. MeYER. 

Dans la figure 1 ci-contre, A repré- 
sente un réservoir d'environ 100 cen- 
timètres cubes de capacité. Le tube 
vertical B mesure 3 à 4 millimètres 
de diamètre intérieur, tandis que la 
branche latérale C est capillaire. Après 
avoir séché cet appareil intérieurement 
au moyen d'un courant d'air chaud, on 
l'introduit dans le manchon D, et l'on 
dispose la cuvette E de manière à faire 
plonger dans l'eau l'ouverture de la 
branche capillaire. 

Le manchon renferme un liquide 
dont le point d'ébullition est supé- 
rieur d'au moins une cinquantaine de Fig. i. 
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degrés à celui de la substance étudiée. A l'aide d'un bec 
de Bunsen à flamme bien réglable, on chaufie à l'ébullition 
le liquide du manchon de telle manière que la vapeur 
enveloppe bien tout le réservoir A. — Comme le tube B 
est fermé par un bouchon, le gaz chassé par la dilatation 
de l'air intérieur se dégage par la tubulure capillaire et 
sort en bulles à travers l'eau de la cuvette. La fin de ce 
dégagement correspond au moment où l'équilibre de tem- 
pérature se trouve établi dans tout le système. Au-dessus 
de l'extrémité de la branche capillaire on fixe alors une 
cloche graduée remplie d'eau. Puis on ouvre un instant 
le tube B, et on y laisse glisser un poids connu de la 
substance étudiée. On referme aussitôt l'appareil. — La 
substance tombée au fond de A se volatilise et chasse de 
l'air devant elle. Les couches d'air superposées se dépla- 
cent de proche en proche, tout en changeant de tempé- 
rature, de telle manière que l'air recueilli dans la cloche 
accuse un volume égal à celui qui serait occupé par la 
substance prise, à l'état de vapeur et à la température de 
l'eau de la. cuvette. — Le dégagement cesse la plupart 
du temps d'une manière bien nette. On transporte alors 
la cloche graduée dans un vase profond, rempli d'eau. 
Égalisant le niveau de l'eau dans ce vase et dans la cloche, 
on lit le volume gazeux sous la pression atmosphérique 
du moment. On possède dès lors toutes les données 
requises pour le calcul :G,v,t et p. Pour être exact, il faut 
réduire le baromètre à O*, et déduire de p la tension de 
vapeur de l'eau à r. 

Détails complémentaires : 

1^ La vapeur de la substance ne peut remplir que le 
tiers inférieur du récipient A, soit 30 centimètres cubes. 

^ Suivant son degré de volatilité, on pèse la substance 
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dans une petite ampoule ouverte ou fermée. Dans ce 
dernier cas on doit casser la pointe du col avant de laisser 
tomber Tampoule dans Tappareil. 

5"" Pour amortir les chocs, on protège le fond de A par 
une couche d'amianthe. 

4** Les liquides de chauffe les plus employés sont : 
l'eau, le xylol commercial, Taniline, le benzoate d'éthyle, 
le benzoate d'amyle, la diphénylamine. On peut aussi 
chauffer au bain d'air (L. Meyer). Pour opérer à très 
haute température, on construit Tappareil A B C en pla- 
tine ou en porcelaine, et l'on chauffe au four Perrot 
(modèle spécial). 

L'hypothèse d*Avo;adro. 
Loi de Gay-Lussac sur les combinaisons gazeuses. 

Lorsque deux gaz s'unissent par combinaison chimi- 
que, il y a rapport simple entre les volumes qui entrent 
en réaction. Si la combinaison est gazeuse, son volume 
est en rapport simple avec celui des gaz primitifs. Exem- 
ples : Un volume d'hydrogène et un volume de chlore se 
combinent en formant deux volumes de gaz chlorhydri- 
que. Deux volumes d'hydrogène et un volume d'oxygèiie 
donnent deux volumes de vapeur d'eau. Trois volumes 
d'hydrogène et un volume d'azote correspondent à deux 
volumes d'ammoniaque, etc. 

Conséquence théorique : l'expérience démontre qu'il y a 
rapport simple entre les volumes gazeux qui entrent en 
réaction. Or, a priori, il est vraisemblable qu'il y a 
rapport simple entre les nombres d'atomes hétérogènes 
qui se combinent. Par conséquent, il doit y avoir rapport 
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simple entre les nombres d'atomes renfermés dans des 
volumes égaux de différents gaz. 

Faisant un pas de plus, nous admettons Thypothèsb 
d'àvogàdro : A la même température et sous la même pres- 
sion, des volum^es égaux de différents gaz renferment le même 
nombre de particules intégrantes. Si cette hypothèse est 
vraie : 

1^ Les densités des différents gaz sont entre elles 
comme les poids des particules gazeuses ; 

^ La particule intégrante des gaz simples ne doit pas 
être confondue avec Tatome. Elle se compose le plus 
souvent de plusieurs atomes, et son degré de divisibilité 
peut être trouvé expérimentalement. 

Exemple : Un volume d'hydrogène s'unit à un volume 
de chlore pour donner deux volumes de gaz chlorhy- 
drique. La matière chlore primitivement concentrée en 
n particules se trouve ensuite répartie entre 2n particules 
(si l'hypothèse d'Avogadro est fondée). La particule inté- 
grante de l'élément chlore est donc divisible par deux, et 
renferme au moins deux atomes. 

Le même raisonnement s'applique à l'hydrogène. 

La réaction 2 volumes d'hydrogène -+- 1 volume d'oxy- 
gène = 2 volumes vapeur d'eau démontre de même que 
la particule gazeuse de l'oxygène est divisible par 2. 
L'étude du gaz ammoniaque prouve la même chose pour 
l'azote, etc. Nous écrivons donc Hg, Clg, Og, Ng, pour dési- 
gner la particule intégrante de ces gaz. J'ajouterai que 
la particule intégrante répond à ce que nous appelons 
actuellement la molêcvle gazeuse. 

Tant de bons arguments s'accumulent en faveur de 
l'hypothèse à'AvogadrOy que celle-ci devient une quasi- 
certitude. 
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Les gaz se compriment et se dilatent tous de la même 
manière, fait qui dénote une grande similitude ou même 
une identité de constitution physique, et qui trouve son 
explication la plus simple si Ton admet que dans des 
volumes égaux de tous les gaz il y a le même nombre de 
molécules. 

D'ailleurs, si les phénomènes chimiques n'avaient pas 
nécessité l'hypothèse d'Avogadro^ la théorie cinétique des 
gaz devait y conduire infailliblement {Clausius, MaocweU). 

J'ajouterai comme troisième preuve que les théories 
chimiques qui trouvent leur point de départ dans cette 
hypothèse, ont introduit de la simplicité et de l'unité 
dans la science. Nous allons donner un aperçu de ces 
théories. 

Détermination des poids moléculaires. 

Le poids moléculaire d'un gaz est proportionnel à sa 
densité. 

La substance la plus légère de toutes, l'hydrogène, sert 
de point de comparaison. Comme nous indiquons par 1 
le poids de l'atome d'hydrogène, la molécule de ce gaz, 
renfermant deux atomes, sera 2. 

Connaissant pour un gaz quelconque la densité prise 
par rapport à l'air, nous aurons : 



M : m = D : rf. 
1 



M: 2=D: 

14,435 

M = 2D X 14,435 = D x 28,87. 



M» poids moléculaire du gaz. 
m, poids moléculaire de l'hydro- 
gène. 

D, densité du gaz (par rapport à 

l'air). 
dj densité de Thydrogène (id.). 



Remarque : Si la densité du gaz étudié était prise par 
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rapport à l'hydrogène, donc pour d == 1 , nous aurions 
M = 2D, c'est-à-dire que le poids moléculaire d'une 
substance est égal à deux fois la densité prise par rapport 
à l'hydrogène. 

Correction du poids moléculaire. 

Il y a nécessairement rapport simple entre l'équivalent 
chimique d'un élément (*), son poids atomique et son 
poids moléculaire. On pourra donc corriger un poids 
moléculaire expérimentalement trouvé, en le rapportant 
au chiffre beaucoup plus exactement connu de l'équi- 
valent chimique. Exemple : 

Pour le chlore : D = 2,440, d'où M — 70,44. 

Mais 1 gramme d'hydrogène s'unit exactement à 35,37 
de chlore, ce dernier chiffre constituant l'équivalent du 
chlore. Je prends pour poids moléculaire le multiple de 
35,37 qui se rapproche le plus de la valeur expérimen- 
tale, donc 70,74. 

Poids moléculaire de quelques éléments 
connue à Vétat gazeux. 



Hydrogène 
Azote . . . 
Oxygène . 
Soufre. . . 

Chlore. . . 
Cadmium . 
Phosphore 

Brome. . . 



M= 2,00 

28,02 

31,92 

63,96 

191,88 

70,74 

111,60 

123,84 



a 
à 
à 
à 
à 
à 
159,50 à 
moindre à 



860» 
524o 
200O 

1040» 
600o 

1040» 
100» 

1500O 



Sélénium M -= 166,00 à 1420» 
Mercure. 199,80 à 424* 
Iode. . . 253,07 à 185»n500« 
moitié moindre à 1500» 



Tellure 
Arsenic 



Potassium 
Sodium 



256,00 à 1440* 
299,60 à 644» 
à 860» 
' Chiffres douteux, se 
rapprochant de 39 
et de 23, à haute 
température. 



(*) Son nombre proportionnel. 
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Poids moléculaires des combinaisons. 

Us se déterminent comme ceux des éléments et subis- 
sent les mêmes corrections. Exemples : 

Acide chlorhydrique : D = 1,247, d'où M = 36 
Équivalents .... 1,00 pour Thydrogène. 
35,37 » le chlore. 

Somme : 36,37 — poids moléculaire corrigé. 

Anhydride sulfureux : D — 2,247, d'où M = 64,87 
Dans 64,87 d'anhydride sulfureux il y a : 
32,40 parties d'oxygène, donc 4 équivalents, ou 31,92 
32,47 parties de soufre, donc 2 équivalents, ou 31,98 



Poids moléculaire corrigé 63,90 



La déduction des poids atomiques. 

L'atome d'un élément est la plus petite quantité qui 
puisse entrer dans une combinaison. On déduit le poids 
atomique d'un élément de Tétude de toutes les combi- 
naisons volatiles que cet élément peut aider à constituer. 
S'agit-il par exemple du chlore, nous connaissons : 

Le chlorure de silicium : Poids moléculaire expérimental, 
169,5 : la molécule pèse donc autant de fois le poids d'un 
atome d'hydrogène. Données analytiques : sur 169,5 de 
chlorure de silicium il y a en fait de silicium 28 fois, et 
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en fait de chlore 141,5 fois le poids d'un atome d'hydro- 
gène. 

j 1. . m» ./w. M/v ( 28,00 de silicium. 

Chlorure de silicium M= 469,50 { ... ^^ , ,. 

f 141,50 de chlore. 

,..,,,, jQOAAi 31,90 de phosphore. 

» liquide du phosphore. 138,00 J .^^ .^ , ., 

^ ^ ^ '/ 106,10 de chlore 

199,76 de mercure. 



Sublimé corrosif 270,00 . ^^„. , ,, 

f 70,74 de chlore. 

r u^ u A - oc o-T \ ^^^ d'hydrogène. 

Gaz chlorhydrique 36,37 { '^^ ^ \, 

/ 35,37 de chlore. 

On connaît encore un grand nombre d'autres composés 
volatils du chlore. Aucun ne renferme en une molécule 
une quantité de Cl inférieure à 35,37 fois le poids d'un 
atome d'hydrogène. Ce chiffre exprime donc le poids 
atomique du chlore, le poids relatif de la plus petite 
particule possible de cet élément. 

Les poids atomiques ainsi déterminés sauraient être 
trop grands, mais ne sauraient être trop petits. Ils ont 
d'autant plus de chance d'être vrais que leur connaissance 
est déduite de l'étude d'un plus grand nombre de com- 
posés. Les éléments à poids atomique faible sont ceux 
qui forment le plus facilement des molécules relative- 
ment légères, donc volatilisables. C'est à eux surtout que 
s'applique cette façon de chercher le poids de l'atome. 

On a pu déterminer ainsi les poids atomiques suivants : 
H, B, C, N, 0, FI, Si, P, S, Cl, Ti, V, Cr, Zn, As, Se, 
Br, Zr, Nb, Mo, Cd, In, Sn, Sb, Te, I, Ta, W, Os, Hg, 
Tl, Pb, Bi (on trouve dans L. Meyer la liste des combi- 
naisons volatiles étudiées). 

Comparant le tableau des poids atomiques à celui des 
poids moléculaires (expérimentaux), on trouve que la 
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molécule des éléments est très souvent constituée par 
2 atomes, quelquefois par 1, 4 ou 6 atomes. 

On connaît P^, As^, S2 et Sg, Cd, Hg. — K et Na 
sont incertains. 

Densités de vapeur anormales. 

1*» Petites déviations. Les gaz n'obéissent pas exacte- 
ment à l'équation générale. Pour les pressions modérées 
l'écart est peu considérable. 

2** Densités trop fortes. On les trouve pour certaines 
substances prises trop près de leur point d'ébullition. 

Exemple : 

Acide acétique, à 250», D = 2,08 (valeur normale). 
» à 125s D = 3,20 » 

5<* Densités considérablement trop faibles, conduisant à 
un poids moléculaire plus petit que celui qui correspond 
à la formule la plus petite possible (ne renfermant pas 
de fractions d'atomes). 

Exemple. Le chlorure d'ammonium : composition 
N„HtoCl„, formule minima NHiCl, d'où le poids mole- 
culaire 55,38 et la densité de vapeur ^^. Or, Bineau a 
trouvé 0,89, densité qui correspond au poids molécu- 
laire 25,69. 

Pour mettre ces faits d'accord avec l'hypothèse d'Avo- 
gadro et avec les poids atomiques admis, on a supposé 
que le chlorure d'ammonium se dédouble par la vapo- 
risation, et que sa vapeur est un mélange de molé- 
cules HCl et NH3. Alors, toute difficulté disparait. 
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On connaît loule une série de substances à densité de 
vapeur trop faible. Je citerai : le carbamate d'ammo- 
nium, le perchlorure de phosphore, le pentachlorure et 
le pentabromure d'antimoine, l'acide sulfurique, le per- 
oxyde d'azote, l'hydrate de chloral, le calomel, etc. 

La densité de vapeur de tous ces corps est irrégulière, 
parce que leur vaporisation est accompagnée d'une 
décomposition plus ou moins complète, d'autant plus 
avancée que la température est plus élevée. 

Pour le chlorure d'ammonium, la présence des pro- 
duits de dissociation a pu être démontrée par leur diffu- 
sion inégalement rapide à travers un tampon d'amianthe 
(expérience classique de Pébal). 

Pour le perchlorure de phosphore, la couleur verdâtre 
des vapeurs décèle la présence de chlore libre. En vola- 
tilisant le corps à une température aussi basse que pos- 
sible et dans une atmosphère de tri chlorure, Cahours 
lui a trouvé une densité normale, correspondant à la 
formule PCI5. Cette formule se trouve d'ailleurs confir- 
mée par l'existence du pentafluorure PFI5, volatil sans 
décomposition. 

D'ailleurs, dans presque tous les cas, la densité de 
vapeur expérimentale d'une substance dissociable ne 
correspond exactement ni à la formule unitaire, ni à la 
formule dédoublée. Cette densité a une valeur inter- 
médiaire démontrant la présence de molécules non disr 
sociées. Celles-ci ont donc une existence bien réelle, et 
si elles ne constituent pas la totalité nî même la plus 
grande partie de la vapeur, cela provient de ce que la 
dissociation des substances signalées commence déjà en 
deçà de leur point d'ébullition. 
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On connaît d'ailleurs plus d'une substance dont la 
densité ne commence à devenir anormale que notable- 
ment au-dessus du point d'ébullition. C'est ainsi que 
pour les combinaisons de l'amylène avec HCl, HBr et HI, 
on a pu suivre pas à pas les progrès de la dissociation. 
Leur densité de vapeur est d'abord normale, puis inter- 
médiaire, enfin deux fois trop faible, correspondant au 
dédoublement quasi complet de C5H11R en C5H10 et HR. 
De même pour l'iode : vers 150O* la molécule I2 se trouve 
dissociée en 21. 

La chaleur spécifique des éléments 
à 1 état solide. 

La loi de Dulong et PelH. 

L'application de l'hypothèse d'Avogadro nous a dévoilé 
le poids atomique d'un certain nombre d'éléments, parmi 
lesquels bous rencontrons surtout les éléments relative- 
ment légers et de nature plutôt métalloïdique. A ce point 
de notre étude, nous ignorons encore le poids atomique 
de la majeure partie des éléments lourds et métalliques. 

Dulong et Petit ont fait observer que la chaleur spéci- 
fique des éléments est en raison inverse de leur poids 
atomique. En d'autres termes, le produit de la chaleur 
spécifique par le poids atomique a une valeur constante : 
chaleur atomique. 

L'application de cette loi doit être limitée aux élé- 
ments solides, étudiés à une température suffisamment 
inférieure à leur point de fusion. Alors, prenant pour 
unité de chaleur spécifique celle de l'eau liquide et pour 
unité de poids atomique celui de l'hydrogène, la chaleur 

2 
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atomique des éléments est généralement comprise entre 
5 et 7, voisine de 6,4. Exemple : 

Brome solide (vers — SI» C). 

Chaleur spécifique s 0,0843, poids atomique connu 79,75. 

Chaleur atomique : 0,0843 x 79,75 = 6,7. 

En termes plus concrets, je dirai que pour élever de V 
la température d'un atome -gramme (79«^%75) de brome 
solide, il faut 6,7 petites calories. 

De même pour un grand nombre d'autres éléments de 
poids atomique connu (P, S, Ti, Y, Cr, Zn, As, Se, Zr, 
Nb, Mo, Cd, In, Sn, Sb, Te, I, Ta, W, Os, Hg, Tl, Pb, 
Bi), la chaleur atomique reste dans les limites fixées. 
L'atome de ces éléments est donc une quantité matérielle 
à laquelle il faut communiquer une même quantité de 
chaleur pour provoquer une même élévation de tempé- 
rature. 

Passant maintenant au^ nombreux éléments pour les- 
quels l'hypothèse d'Avogadro nous refuse tout service, 
nous prendrons pour poids atomique le multiple de 
l'équivalent qui répond le mieux à la condition : poids 
atomique x chaleur spécifique = 6,4. — Ce mode d'in- 
vestigation nous a donné les poids atomiques suivants : 
Li, Be, Na, Mg, Al, K, Ca, Mn, Fe, Ni, Co, Cu, Gll, Rb, 
Sr, Rhu, Rho, Pd, Ag, Ba, Ln, Di, Ce, Ir, Pt, Au. 

Certains éléments à poids atomique peu considérable 
ont une chaleur atomique beaucoup trop faible, ne cadrant 
absolument pas avec la loi de Dulong et Petit. Ce sont le 
bore et le carbone (le béryllium, si Be = 9,5). Le silicium 
va déjà mieux, le soufre et le phosphore ont une chaleur 
atomique presque normale. — Les métaux légers (K, Na, 
Li) ont une valeur absolument normale. 
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La loi de Dulong et Petit, comme toute loi naturelle, 
semble n'être applicable qu'entre certaines limites. Elle 
n'est vraie que pour les solides, à une température suffi- 
samment éloignée du point de fusion. Le cas du carbone 
parait démontrer qu'il y a aussi une limite inférieure de 
température. En effet, la chaleur spécifique de cet élément, 
ainsi que celle du bore et du silicium, augmente relati- 
vement vite à mesure que la température s'élève. Si la 
progression observée de à 20O* se maintient au-delà de 
cette température, la chaleur atomique du carbone doit 
devenir normale vers SOO**. 

En pratiqtie, comme la loi de Dulong et Petit s'est mon- 
trée applicable aux éléments lourds, et en général à tous 
les métaux, on se base sur elle, pour la détermination du 
poids atomique de ce genre d'éléments, dans tous les 
cas où l'on ne peut s'appuyer sur l'hypothèse d'Avogadro 
(c'est-à-dire à défaut de combinaisons volatilisables). Pour 
les éléments métalloïdes, à poids atomique faible, on a 
toujours recours à l'étude des dérivés gazéifiables. 

Chaleur moléculaire (Neumann). 

La chaleur atomique des éléments se maintient sans 
modification dans les combinaisons. La chaleur molécu- 
laire d'une substance est égale à la somme des chaleurs 
atomiques des atomes réunis en molécule. Nous rencon- 
trons donc ici une propriété additive. 

PBrj, chaleur moléculaire expérimentale 49,9 

» » calculée : 6,5 x 2 -f- 6,7 « 19,7 

De la chaleur moléculaire expérimentale de Pb Cl^ on 
a pu déduire la chaleur atomique du chlore : 5,95. 
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L'élude des chaleurs moléculaires des combinaisons a 
permis de reconnaître les chaleurs atomiques suivantes : 



H 2,3 

4,0 

FI 5,0 

N 5,5 

B 2,7 



C 1,8 

Si 4,0 

P 5,4 

S 5,4 



La coiistitution intime des corps. 
L'alomicilé (Kekalé). 

La connaissance du poids moléculaire d'un grand 
nombre de combinaisons, ainsi que du nombre et de la 
nature des atomes constituant la molécule, fait voir que 
certains éléments ne s'unissent entre eux que deux à deux, 
et dans le rapport d'un atome de l'un pour un atome de 
l'autre. La puissance d'attraction de ces éléments ne 
s'étend qu'à un seul autre atome. Ces éléments ont reçu 
la qualification de monoatomiques ou monovalents. 

D'autres éléments peuvent fixer sur un atome de leur 
propre substance % 3, 4, etc., atomes monovalents : leur 
puissance d'attraction s'étend à 2, 3, 4 autres atomes; on 
les appelle di- tri- ou tétravalents. 

Cet état de choses résulte de l'inspection des formules 
suivantes, représentant toutes des combinaisons volatiles : 

I. HBr. HCI, HI, H^, Br„ CI,, 1,. 

IL 0H„ OCl,. SH„ SeH„ TeH^. HgCI,, HgF,. 
m. BFI5, BCI3, BBrs, NH3, PH3, PCI5, AsHs, AsCl,, SbCI,, BiCI». 
IV CH„ CCU, SiFU, SiCI,, TiCI,, VCI4, ZrCJ^, SnCI», 

V. NbClj, MoCI,, TaCI,. 
VI. WCIe. 
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L'expérience montre en outre que dans les groupes II 
a VI, des atomes monovalents peuvent être remplacés par 
des atomes ou groupements plurivalents, de la manière 
suivante : 

II. Oj, Sj, etc., 0" ou S" remplaçant H,. 

,„. pgf. 

IV. COCIj, C0«, CS„ etc. 

Sans nous prononcer sur les causes de cette puissance 
d'attraction, nous pouvons considérer les atomes comme 
doués d'un certain nombre de pôles, par la liaison réci- 
proque desquels il s'établit un enchaînement en molécules 
ou systèmes en équilibre, dans lesquels tous les pôles 
sont saturés. 

Formulps de slruclure. 

Connaissant le poids moléculaire d'une combinaison, 
le nombre et la nature des atomes qui forment sa molé- 
cule, ainsi que la valence de ces atomes, il est possible 
de découvrir la constitution chimique de cette substance, 
c'est-à-dire le mode d'enchaînement des atomes. 

Il faut pour cela déterminer tous les arrangements 
possibles des atomes dans la molécule, et, dans le cas où 
ces arrangements sont multiples, faire un choix parmi eux. 

a) La première jpartie du problème est de nature 
mathématique. La solution est parfois très simple. Elle 
croît en difficulté avec le nombre, Vatomicité et la variété 
des atomes qui entrent dans la combinaison. La recherche 
des arrangements possibles est souvent d'une complica- 
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tion extrême pour les nombreux composés du carbone, 
pour lesquels il faut tenir compte non seulement de 
l'enchaînement si variable des atomes de carbone, mais 
encore des positions qu'occupent sur la charpente carbo- 
nique les atomes de nature diverse qui peuvent entrer 
dans la molécule. 

Exemple : Hydrocarbures C„H,„^.^. 

Charpente de la molécule : 

C — C 

C — c — c 

c — c — c ou C — C — C — C 

I 

c c 

I 

c — C — C — c, c — c — c — c — c ou c — C — c 

I I 

c c 

et ainsi de suite. Lorsque les C deviennent nombreux, le 
nombre des formules possibles devient très considérable. 
Si, au lieu de porter uniquement de l'hydrogène, le 
noyau carbonique porte des éléments de nature variable, 
le nombre des formules possibles croît d'une manière 
excessive. Ainsi, du composé 

2 5 4 

I I I 
i— C — C — C — 5, 

I I I 
8 7 G 

on prévoit 280 modifications. 
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b) Le second point k résoudre est de nature chimique 
et expérimentale. Un grand nombre de molécules ne 
permettent qu'une seule interprétation. Telles sont : CH4, 
CCI4, CHCI3, CH3OH, CO2, COCI2, C2H6, C2H3CI, et 
ainsi de suite. 

Lorsqu'une molécule permet plusieurs interprétations, 
on déduit sa véritable constitution de l'étude chimique 
et physique de la substance. Et l'on se base sur les 
deux règles suivantes : 

1** Lorsqu'une réaction se passe entre des molécules, 
les atomes -ou groupements échangés prennent la place 
les uns des autres; et de plus, dans les groupements 
déplacés l'enchaînement des atomes n'est point modifié. 
On pourra donc déduire la constitution cherchée d'une 
molécule de la constitution connue des chaînes d'atomes 
en lesquelles on serait parvenu à la décomposer, ou à 
l'aide desquelles on aurait réussi à la constituer par 
synthèse. 

Exemple : CaHgO. 

Deux structures possibles : 

CH3 — CH.OH et CH3 - - CH 5. 

Deux corps isomères connus : l'alcool éthylique et 
l'éther méthylique. 

L'alcool renferme un hydrogène typique. Il faut donc 
lui attribuer la formule GH3GH2OH qui seule satisfait k 
cette condition. 

D'ailleurs le chlorure d'éthyle ne saurait être que 
CH3CH2CI, et provient de l'alcool par les réactions : 

CHjCHtOH -f- PCI,— POCI, -♦- HCl + CHjCH.CI 
et CH^CHtOH -*- HCl = H,0 -♦- CH,CH,CI. 
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L'éther méthylique aura donc l'autre formule : 

Et cette structure lui convient parfaitement. D'abord cet 
éther ne renferme pas d'hydrogène typique, ce qui se 
trouve bien interprété par la formule. En outre, le corps 
peut être obtenu synthétiquement en partant de sub- 
stances qui ne permettent pour elles-mêmes qu'une seule 
interprétation. 

CHjONa -«- ICH3 = i\aî ^ CH3OCH5 tWilliamson). 

Autre exemple : Constitution de l'acide acétique C2H4O2. 

On connaît l'alcool éthylique CH3CH2OH. Par oxyda- 
tion on peut remplacer Hg par 0, et obtenir de l'acide 
acétique. Cet acide renferme un hydrogène typique, 
faisant probablement partie d'un groupement hydroxyle. 
En effet, un seul des quatre H est remplaçable par des 
métaux ou par des radicaux alcooliques. En outre, le 
groupement OH se laisse remplacer par Cl dans la réaction 
suivante : 

C^UjO . OH -♦- PCI5 = POCI3 + HCI -h C^H^OCI. 

Nous écrirons donc l'acide acétique sous cette forme : 

C.H3OOH. 

Mais comment se trouve constitué le radical acé- 
tyle C2H3O? 

La réponse à cette question nous est donnée par 
Kekulé, qui a fait observer que la distillation sèche de 
l'acétate potassique avec de la potasse fournit du carbo- 
nate alcalin et du méthane. En appliquant les principes 
énoncés plus haut, nous voyons que dans l'acide acétique 
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les trois H non typiques doivent être portés par le même 
carbone. 

CH, - COOK ^ KOH ^ KjCOj -^ CH, 

D'autres réactions encore sont venues confirmer cette 
interprétation, notamment la décomposition de l'acide 
trichloracétique par ébullition avec l'eau : 

CCIjCO.H ^ HOH = CCIsH -f- CO, ^ H,0. 

^ Une autre règle, qui peut devenir le moyen principal 
dans certains cas où le 1*» est d'une application trop 
difficile, repose sur cette proposition : les caractères 
chimiques et physiques d'une substance dépendent de sa 
structure moléculaire : des propriétés identiques ou ana- 
logues proviennent d'une structure identique ou analogue 
de certains côtés de la molécule. 

Exemples : La série des alcools. La fonction alcoolique 
primaire peut être étudiée sur Talcool méthylique (une 
seule formule possible) ou sur l'alcool éthylique (formule 
connue). Elle est caractérisée par la formation d'alcoo- 
lates, d'éthers simples, d'éthers composés saponifiables; 
par certains produits d'oxydation (aldéhydes, acides); par 
l'action du perchlorure de phosphore, etc. 

Chaque fois que nous aurons devant nous une substance 
organique dont la formule brute est compatible avec la 
présence d'un groupement — CHgOH, nous aurons à la 
considérer comme un alcool primaire si les caractères 
énumérés plus haut se trouvent réalisés. 

De la formule C3H7OH il existe deux corps présentant 
Fhabitus alcoolique. L'un d'eux fournit par oxydation une 
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aldéhyde et un acide, renferme par conséquent le groupe 
— CHgOH, et ne saurait dès lors avoir une constitution 
autre que CH3 — CH^ — CH^OH. C'est l'alcool propy- 
lique normal. 

La substance isomérique donne des produits d'oxyda- 
tion différents, ne fournit pas d'acide propionique. Cette 

substance correspond nécessairement à CH3 — C — CH3, 

OH 
la seule formule restante renfermant un hydroxyle. Le 
groupement — CH (OH) — devient ainsi caractéristique 
de la fonction alcool secondaire. 

L'étude des alcools C4H9OH nous conduit à distinguer 
la fonction alcool tertiaire, caractérisée par la présence 

du groupement — C{OH). Pour plus de détails, je renvoie 

aux traités de chimie organique. 

La série des acides gras. L'acide formique ne peut être 
formulé que d'une seule manière, et la constitution de 
l'acide acétique est connue. Ces deux acides (HCOgH et 
CH3CO2H) renferment le groupement — COgH, lequel 
devient ainsi caractéristique d'une fonction. Les corps 
qui renferment ce groupement forment des sels, des 
éthers composés saponifiables, des chlorures acides, etc. 
Nous connaissons une substance C3H6O2 obtenue par 
oxydation de l'alcool propylique primaire, et réunissant 
tous ces caractères. Elle renferme donc le groupement 
— COgH, et, dès loi*s, sa constitution est nécessairement 
CH3 — CHg — CO2H (acide propionique). 

Il conviendrait encore de parler ici des substances 
aromatiques^ dérivant du noyau CgHg et présentant par 
là même certains caractères communs. Mais ce sujet 
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m'entraînerait trop loin, et les exemples cités suffisent 
pour justifier le principe : les caractères chimiques d'une 
substance dépendent de sa structure molécvJaire. Des pro- 
priétés semblables permettent de conclure à une structure 
semblable. Et je puis ajouter que cette règle nous est d'un 
grand secours pour Télucidation de la structure chimique 
des corps. 

Vétude des propriétés physiques permet aussi de tirer 
des conclusions quant à la structure moléculaire. Nous 
reviendrons sur ce sujet lorsque nous étudierons la densité 
des corps, leur point de fusion, leur point d'ébullition, 
leur action sur la lumière polarisée, leur réfringence, leur 
chaleur de formation, leur conductibilité électrique, etc. 

L'a(omicHé des élémenU e&t-elle constanle oa TariaUe^ 

Une hypothèse naît généralement sous sa forme la plus 
simple et la plus intransigeante. Pendant un temps plus 
ou moins long, elle réussit à rendre compte des faits 
observés. Par quelque artifice adroit, on parvient même 
à écarter les premières difficultés. Mais il vient un moment 
où les exceptions se manifestent tellement nombreuses 
que l'insuffisance de la théorie devient indéniable. Alors 
cette théorie doit tomber ou se modifier... 

Les choses ne se sont pas passées autrement pour la 
théorie de l'atomicité. Née de l'étude des combinaisons 
volatiles les plus simples, appliquée avec génie à l'inter- 
prétation des innombrables dérivés du carbone, l'hypo- 
thèse de la valence invariable a subi victorieusement les 
premières épreuves, et a commencé par se montrer susr 
ceptible d'une application quasi générale.. 



j 
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On connaissait pourtant un certain nombre de sub- 
stances dans lesquelles les éléments des familles du soufre 
et de l'azote paraissaient doués d'une atomicité supérieure 
à 2 ou à 3. Je citerai : 

Famille du soufre : les iodures et oxydes de sulfonium 
tétrasubstitué : (CHsjsSI, (CHjjsSOH. 

Famille de l'azote : les sels d'ammonium. L'ammonium 
se comporte absolument comme un radical unitaire de 
nature métallique, semblable au sodium ou au potassium, 
remplaçant isomorphiquement les métaux alcalins. Il 
existe même probablement un amalgame d'ammonium. 

Citons encore : l'iodure de phosphonium, les sels 
d'ammoniums et de phosphoniums à radicaux organiques, 
tels que (€113)4 NI, (C2H5)4N0H, etc., le perchlorure de 
phosphore, etc. 

Dans de nombreuses combinaisons, nous connaissions 
donc du soufre tétravalent et de l'azote pentavalent. 

Mais toutes ces combinaisons appartiennent tout juste 
à la classe des corps aisément dissociables par la chaleur. 
Leur densité de vapeur est anormale et répond à celle 
d'un mélange des produits résultant de la dissociation. 

Kekulé pouvait donc dire : « Nous ne déduisons l'ato- 
micité des éléments que de l'étude des combinaisons 
gazeuses. Or les sels d'ammonium n'existent pas à l'état 
gazeux, pas plus que le perchlorure de phosphore. A l'état 
gazeux, je ne connais que NH3 et PCI3 : l'azote et le 
phosphore sont triatomiques. Quant aux sels d'ammonium 
(à l'état solide), ce sont des combinaisons additionnelles : 
NH3.HCI, CH3CO2H.NH3, etc. Et de même, le perchlo- 
rure de phospore solide est une combinaison de PCI5 
avec Clg. » 
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L'artifice était bien trouvé, et pendant longtemps on a 
continué à admettre l'atomicité constante. 

Mais le pentafluorure de phosphore existe à l'état 
gazeux avec la formule PFI5. Le pentachlorure a une 
densité normale dans des conditions déjà indiquées. Le 
chlorure d'ammonium a une densité qui ne correspond 
pas exactement à un mélange de molécules NH3 et HCl, 
et une certaine proportion de molécules unitaires NH4CI 
se trouve mêlée aux produits de dissociation. Conclusion : 
PFI5, PCI5, NH4CI, etc., constituent des formules uni- 
taires, susceptibles d'existence à l'état gazeux. L'azote 
et le phosphore sont donc penta-atomiques. — Et d'une 
manière analogue, l'iodure de triméthylsulfonium démon- 
tre la quadrivalence du soufre. — En un mot, les excep- 
tions se sont manifestées tellement évidentes et nom- 
breuses que l'hypothèse de la constance de l'atomicité 
en est devenue insoutenable. 

On s'est donc trouvé dans l'alternative : ou de ne plus 
accorder qu'une confiance relative à cette belle théorie 
de l'atomicité, ou de modifier la conception et d'admettre 
«ne certaine variabilité de la valence. 

Par une coïncidence heureuse, la classification des 
éléments par Mendelejeff et par Lothar Meyer est venue 
démontrer que la variation de l'atomicité est fonction 
périodique du poids atomique. Nous échappons ainsi au 
règne de l'arbitraire dont nous étions menacés. 
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La olassiflcation de MendelciJeff. 

Dans le tableau de la page 31, les éléments se suivent 
dans Tordre des poids atomiques. En recommençant une 
nouvelle série horizontale après chaque septième élément, 
on obtient sept colonnes verticales qui constituent de 
véritables familles naturelles. 

Chaque famille se subdivise en deux groupes de plus 
parfaite analogie. La colonne II, par exemple, comprend 
les subdivisions Be, Mg, Zn, Cd, Hg et Ca, Sr, Ba. La 
colonne V se compose des subdivisions N, P, As, Sb, Bi 
et V, Nb, Ta. On arrive à une interprétation satisfaisante 
de cet état de choses en considérant les séries horizon- 
tales 3-4, 5-6, 7-8 et 9-10 comme formant des périodes 
doubles, de sorte que la ressemblance parfaite d'un élé- 
ment à un terme supérieur de la même colonne ne revient 
qu'après un intervalle de quatorze termes. Entre les 
deux sections des grandes périodes 3-4, 5-6, 9-10 se 
trouvent des éléments à propriétés très semblables et à 
poids atomiques très voisins. Ils sont indiqués dans la 
huitième colonne verticale. 

Cette classification montre que les différences des 
propriétés des corps simples correspondent à des diffé- 
rences corrélatives dans les poids atomiques. Les pro- 
priétés chimiques et physiques des éléments apparaissent 
comme des fonctions périodiques des poids atomiques. 

Je ne veux insister ici que sur la manière dont les 
VARIATIONS DE l'atomicité sout réglécs par la classification 
périodique. 
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Déduisant l'atomicité des éléments de leurs combi- 
naisons avec l'hydrogène (au besoin avec le chlore ou avec 
les radicaux hydrocarbonés), on trouve que la valence 
suit une progression croissante de la première à la qua- 
trième colonne, pour revenir ensuite graduellement à sa 
valeur primitive. 



1. II. 


III. 


IV. 


V. 


VI. 


VII. 


Mk{CH,). 


AI(CHA 


CH, 


NH, 


OH, 


FIH 








PH, 


SEf, 


CIH 



LiG! BeCI, BCI3 CCI, 

Les éléments des quatre premiers groupes ne se com- 
binent point à un plus grand nombre d'atomes de 
chlore (de Br ou d'I). Mais il n'en est pas de même des 
trois groupes suivants. Ici, lorsque nous considérons les 
dérivés chlorés, oxygénés ou hydroxylés au maocimum, 
l'atomicité continue à s'accroître du premier terme 
jusqu'au dernier. 



I. 


11. 


III. 


IV. 


V. VI. Vil. 


LiCl 


BeC), 


BCI, 


CCJ, 


PCI, SCU IBr, 
WCI. 


Li,0 


BeO 


B,0, 


co, 


P,0, SO.etSO, 1,0, 


NaOH 


Mg(OH), B(OH), 


Si (OH), 


P{0H), S{OH^, I(OH), 



Pour les éléments des dernières colonnes, les formules 
hydroxylées n'ont pas une existence réelle. Elles perdent 
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une ou plusieurs molécules d'eau, en formant les acides 
au maximum d'oxydation. 



Si(0H)4 
deviennent : 



P(OH), 



S(OH). I(OH), 



SiO,H, 



PH,0* 



SO4H, 



IO4H 



Juxtaposant en un même tableau ce que nous avons 
dit de l'atomicité par rapport à l'hydrogène et par 
rapport aux radicaux électro-négatifs, nous trouvons (pour 
les différentes colonnes verticales) : 





•• 


IL 


m. 


IV. 


V. 


VI. 


VU. 


Atomicité par rapport 
à l'hydrogène . . 

Atomicité p' le chlore 
ou l'oxygène . . . 


1 
1 




3 
3 


4 

4 


3 
5à3 


6àâ 


1 
7à4 



En résumé, la classification périodique de Menddejeff 
exprime non seulement les propriétés physiques et chi- 
miques des éléments, mais aussi leur atomicité. Les 
éléments qui font partie d'une même famille possèdent 
la même puissance d'attraction; et celle-ci est constante 
par rapport à l'hydrogène, variable par rapport à l'oxy- 
gène et aux halogènes. 
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La classilloation de Lotbar Meyer. 

Ainsi que nous l'avons annoncé plus haut, les propriétés 
physiques des éléments, aussi bien que leur caractère 
chimique, varient périodiquement avec le poids des 
atomes. L. Meyer a très clairement montré cette dépen- 
dance, en faisant intervenir une notion nouvelle pour 
nous : le volume atomique. 

L'espace occupé par un atome est évidemment propor- 
tionnel au poids atomique et en raison inverse de la 
densité de l'élément considéré. Le volume atomique 
sera donc ^. 

En langage plus concret, nous pourrons dire que ce 
rapport représente le nombre de centimètres cubes 
occupés par un atome-gramme de l'élément dont le poids 
atomique est A et la densité d. 

Pour trouver des chiffres comparables entre eux, on ne 
peut faire entrer en ligne de compte que les densités 
prises à l'état solide. 

Portons maintenant sur une abscisse horizontale des 
longueurs proportionnelles aux poids atomiques des élé- 
ments, puis en chacun des points ainsi déterminés, 
élevons une coordonnée verticale proportionnelle en 
longueur au volume atomique de l'élément correspondant. 
Si nous relions par une courbe les extrémités libres de 
ces coordonnées, nous obtenons une image des change- 
ments que subit le volume atomique à mesure que le 
poids atomique augmente (voir planche ci -contre). 
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Remarque. — Pour certains éléments dont nous ne 
pouvons étudier expérimentalement la densité à l'état 
solide, tels que H, 0, N, FI, ..., on prévoit, de par des 
considérations théoriques, que cette densité correspon- 
drait approximativement à la place que ces éléments 
occupent dans le tableau. 

La périodicité des volumes atomiques est des plus évi- 
dentes. De même que dans la classification de Mendelejeff, 
nous trouvons ici deux périodes simples (1 et 2), suivies 
de doubles périodes : a-4, 5-^, etc. Les dernières périodes 
sont très incomplètes. 

Une première propriété physique nous apparaît donc 
comme fonction périodique du poids atomique : la densité 
des éléments. D'autres propriétés sont dans le même cas. 
Nous allons en examiner quelques-unes. 

1® La fusibilité des éléments. — Les éléments gazeux 
ou aisément fusibles se trouvent tous sur les branches 
montantes et sur les sommets de la courbe. Les branches 
descendantes et les minima de volume atomique corres- 
pondent, au contraire, aux éléments peu fusibles ou 
réfractaires. 

Relativement fusibles sont donc les éléments dont le 
volume atomique est plus grand que celui de l'élément 
de poids atomique immédiatement inférieur. Peu fusibles 
sont les éléments qui se trouvent dans les conditions 
contraires. Entre les groupes ainsi déterminés, la transi- 
tion est ménagée par des éléments de fusibilité moyenne. 

Les points d'ébullition varient dans le même sens que 
les points de fusion. Les éléments gazeux ou aisément 
volatilisables occupent les branches ascendantes et les 
sommets de la courbe. 
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Conclusion générale : un volume atomique considé- 
rable (relativement au poids atomique) est une circon- 
stance favorable à la fusion et à la volatilisation. 

2^ Caractère métallique ou métalloïdique. — Les 
deux petites périodes commencent par une série d'élé- 
ments métalliques (sommets el descentes), et finissent 
par une série d'éléments électro-négatifs. 

Les périodes suivantes sont doubles. Elles comprennent 
chacune deux séries d'éléments métalliques et ductiles, 
commençant aux sommets et aux points les plus pro- 
fonds. Ces deux séries sont séparées par deux catégories 
d'éléments électro-négatifs : sur courbe descendante, ces 
éléments sont peu fusibles; sur courbe montante, au 
contraire, ces éléments métalloïdes sont aisément fusibles 
et volatilisables. 

Outre ces propriétés très importantes, on en a étudié 
une série d'autres qui trouvent leur expression dans la 
classification L. Meyer, Je citerai : le coefficient de dila- 
tation par la chaleur, le pouvoir réfringent, la conduc- 
tibilité thermique et électrique, etc. 

Je termine cet exposé par une considération générale. 
Au voisinage des minima de la courbe des volumes ato- 
miques, l'antithèse des propriétés chimiques des éléments 
est peu prononcée. Au voisinage des sommets, c'est le 
contraire qui a lieu, et le passage du caractère métal- 
lique au caractère métalloïdique se fait de la manière la 
plus brusque. Il paraît donc que Vaccumulation d*une 
grande masse de matière en un petit volume est peu favorable 
au développement d'un caractère chimique bien prononcé. 



DEUXIÈME PARTIE 



I. ~ Étude complémentaire de Tétat gazeux. 
Le Tolume moléculaire. 

A l'état gazeux, le volume moléculaire est une propriété 
coUigative (ou collective), appartenant à Tensemble de la 
molécule. 

Une molécule-gramme d'un gaz quelconque, pris dans 
les conditions normales de température et de pression 
(à 0° et sous 760 millimètres de mercure), occupe inva- 
riablement un volume de 22380 centimètres cubes. 

En effet, pour un gaz de poids moléculaire M, nous 
aurons : densité par rapport à l'hydrogène, 

M 

Densité par rapport à l'air, 

M 

2 X i 4,435* 



40 L'ÉTAT GàZBUX. 



Poids d'un centimètre cube, 
0,00129 M 

Volume occupé par M grammes, 
M X 2 X i4,435 



M X 0,00129 



ea 22380 centimètres cubes. 



Appliquons maintenant l'équation générale des gaz à une 
molécule^ramme, et voyons ce que devient la constante R. 

Po^o 

pv = pM^ •*- «Oi f^ = ^'^' P^ = ^'^ 

R représente donc ^ . 

Pour une molécule-gramme de gaz : 

Vq = 22380 centimètres cubes occupés à O sous la 
pression Pq. 

Po =» 760 millimètres de mercure = 1033 grammes 
de pression par centimètre carré de surface. 

Donc 

27.'5 

On voit que pour arriver à cette valeur de R, le 
volume Vq doit être mesuré en centimètres cubes, et la 
pression Pq doit être indiquée en grammes par centi- 
mètre carré de surface. 
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La chaleur spériGqiie des gaz. 

La détermination se fait sous pression constante. 

La chaleur spécifique sous volume constant serait très 
difficile à déterminer expérimentalement. On a cependant 
cherché pour différents gaz le rapport qui existe entre 
les deux chaleurs spécifiques (méthode de Clément et 
Desormes, méthode de Laplace). 

Pour l'air atmosphérique, le rapport est 1 : 1, 4, et le 
docteur Mayer a pu en déduire l'équivalent mécanique de 
la chaleur. 

Nous allons suivre le chemin inverse, et déduire de 
l'équivalent mécanique de la chaleur la différence qui 
doit exister entre la chaleur spécifique des gaz sous 
volume constant et cette même donnée sous pression 
constante. 

Considérons une molécule-gramme d'un gaz quelconque. 
Si nous opérons sous pression constante, une élévation 
de température de 1** provoque une dilatation de V273 du 
volume à 0>, donc de ^ = 81«%98. 

Cette dilatation correspond à un travail extérieur : 
repousser la pression atmosphérique (1033 grammes par 
centimètre carré* de surface) le long d'un chemin de 
81 ,98 centimètres. 

Ce travail sera de 84685 grammes-centimètres et équi- 
vaudra à deux petites calories. 

Si l'opération se faisait sous volume constant, le travail 
extérieur ne serait pas à faire et la quantité de chaleur à 
communiquer à la molécule-gramme de gaz serait plus 
petite de deux calories. 
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La chakur moléculaire d'un gaz (chaleur spécifique x 
poids moléculaire) est donc de deux calories plu^ grande 
sous pression constante que sous volume constant. Suivent 
quelques chiffres : 

Chaleur Sous pression Sous Tolume 

moléculaire. constante. constant. 

Os 6,96 4,96 calories. 

N, . . .• . . 6,82 4.82 

H, . . ... 6,82 4,82 

CO 6,86 4,86 

HCl 6,76 4,76 

SO, 9,82 7,82 

CHCIj 18,56 46,55 



La (béorie cinétique. 



Je ne veux point négliger en cet endroit de donner un 
aperçu rapide de ce que l'on a appelé la théorie cinétique 
de rétat gazeux. 

Le volume apparent d'une masse gazeuse n'est qu'en 
minime partie matériellement occupé par les molécules. 
Celles-ci ne sont pas au repos, mais animées d'un mou- 
vement de translation rectiligne. Avec une vitesse très 
grande, elles parcourent l'espace Jusqu'à ce que la ren- 
contre d'une paroi ou d'une autre molécule vienne 
modifier la direction et même la vitesse du mouvement, 
conformément aux lois du choc entre corps élastiques. 
Ces rencontres sont très fréquentes, de sorte que le che- 
min parcouru par une molécule est une ligne brisée avec 
parties rectilignes de peu de longueur. La force vive^ 
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n'est pas absolument la même pour toutes les molécules 
d'une même masse gazeuse, puisque v est plus ou moins 
variable. Mais pour les besoins du calcul et de la théorie, 
on peut admettre que les molécules d'une même masse 
gazeuse sont toutes animées d'une même moyenne de force 
vive. 

C'est en vertu de la vitesse des molécules qu'un gaz 
tend à se dilater, à occuper un volume de plus en plus 
grand. Ce sont les chocs des molécules contre l'enve- 
loppe qui constituent la pression gazeuse. Des volumes 
égaux de différents gaz, pris à la même température et 
sous la même pression, renferment le même nombre de 
molécules. L'égalité de pression entraîne l'égalité de la 
force vive de ces molécules. 

Si, tout en maintenant les volumes primitifs, j'élève 
d'un même nombre de degrés la température de diffé- 
rents gaz, la pression augmentera pour chacun d'eux de 
la même manière, c'est-à-dire qu'il y aura partout même 
augmentation de la force vive des molécules. Conclusion : 
la molécule gazeuse est cette particule matérielle qui, à 
égalité de température et de pression, possède la même 
force vive — pour tous les gaz, et à laquelle il faut une 
même augmentation de température pour provoquer une 
même augmentation de force vive, quelle que soit la 
nature du gaz considéré. 

D'une manière analogue, nous avons trouvé qu'à l'état 
solide l'atome de n'importe quel élément est cette parti- 
cule matérielle à laquelle il faut communiquer une même 
quantité de chaleur pour élever sa température de i** cen- 
tigrade {Dulong et Petit). 
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TraniHion entre Félat gazeux el I*é(al liquide. 

Compression des gaz. 

Nous avons déjà fait observer que les gaz n'obéissent 
pas exactement à la loi de Mariotte. Dans la figure 2 ci- 
jointe, nous marquons les pressions sur Fabscisse (de à 
330 atmosphères), et les produits pv sur Tordonnée. 



U 320 

FiG. 2. 

A température constante, Tensemble despt; d'une masse 
gazeuse donnée devrait former une droite parallèle à 
l'abscisse. Tel serait le cas pour un gaz idéal. 

Mais, en réalité, une isotherme des produits pv consti- 
tue une ligne courbe dans le genre de celle qui se trouve 
marquée dans la figure. Pour les petites pressions, jus- 
qu'à 40 et même 100 atmosphères, une masse gazeuse se 
comprime généralement plus fort que ne le veut la loi 
de Mariotte : le produit pv diminue à mesure que la pres- 
sion augmente. Â un moment donné, le gaz se comporte 
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régulièrement. Bientôt la compression redevient anor- 
male, mais en sens contraire, la diminution de volume 
devient trop faible, et pv augmente rapidement. Cet état 
de choses a été étudié pour un bon nombre de gaz, à des 
pressions allant de 1 à 320 atmosphères. Dans l'ouvrage 
de W. OstwcM, les résultats obtenus par Amagat sont 
représentés graphiquement pour N^, CO2, CH4, C2H4. 
Pour H;^, on ne connaît que la partie montante de la 
courbe : ce gaz se comprime dès l'abord trop faiblement. 
Aussi /î^gnauU l'avait-il appelé : gaz plus que parfait. 



La liquéfaction des gaz, l'état critique. 

Lorsque, à température constante (c'est-à-dire : faisant 
le nécessaire pour que cette condition soit remplie), nous 
soumettons un gaz à une pression de plus en plus grande, 
nous pouvons observer deux cas : 

Ou bien l'' le gaz diminue de volume, d'abord plus 
rapidement que ne le veut la loi de Mariotte; puis régu- 
lièrement, le produit jpv demeurant à peu près constant; 
enfin de plus en plus lentement. Le gaz finit par se 
comporter à peu près comme un liquide, et le produit pv 
augmente rapidement. 

Les gaz de cette espèce ont été longtemps considérés 
comme permanents, non liquéfiables. 

Ou bien, 2"" le gaz diminue de volume, plus rapide- 
ment que ne le veut la loi de Mariotte (le produit pv 
diminue); et lorsque la pression a atteint un nombre 
déterminé d'atmosphères, la matière comprimée ne reste 
plus homogène, mais se sépare en deux couches, l'une 
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gazeuse et Tautre liquide. A une diminution ultérieure 
de volume ne correspond plus alors une augmentation 
de pression, mais un accroissement de la couche liquide 
aux dépens de la couche gazeuse. A un moment donné 
cette dernière a disparu, et tout l'espace disponible se 
trouve occupé par du liquide. Dès lors régnent les lois 
de la compression des liquides : une pression même très 
forte ne provoque plus qu'une très petite diminution de 
volume, c'est-à-dire que le produit pv croît presque pro- 
portionnellement à la pression. 

Voilà de quelle manière se comportent les gaz liqué- 
fiables. 

Tous les gaz sont liquéfiables, mais tous ne le sont pas 
à la température ordinaire, ni même à O. L'hydrogène 
et quelques autres gaz (Og, Ng, CO, CH4, NO) ont été 
longtemps regardés comme permanents. On ne parve- 
nait pas à les condenser, même par les pressions les plus 
fortes. 

L'explication de ces phénomènes, déjà entrevue par 
Cagniard de la Tour, fut définitivement fournie par 
Andrews en 1869; il y a pour chaque gaz une température 
critique, au-dessus de laquelle la liquéfaction n'est plus 
possible, et à laquelle la liquéfaction se fait sous l'in- 
fluence d'une pression déterminée et sans changement de 
volume. 

Nous trouvons ici une transition, une espèce de confu- 
sion, entre l'état liquide et l'état gazeux ; et nous voyons 
la possibilité de passer de l'un état à l'autre sans qu'il y 
ait jamais aucune discontinuité de la matière, c'est-à-dire 
aucune séparation en deux couches. 

a) Partant d'une matière gazeuse, voici ce que nous 
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ferons : chauffer à une température supérieure à la tempé- 
rature critique, — comprimer, et rendre la pression supé- 
rieure à la pression critique, — refroidir, et abaisser la 
température jusqu'en deçà de la température critique. A 
un moment donné, la liquéfaction se fait, mais sans sépa- 
ration en deux couches. Le liquide occupe tout le volume 
terminal du gaz. 

6) Partant d*un liquide, il faudra le soumettre à une 
pression supérieure à la pression critique, puis élever h 
température au delà de la température critique. Il ne se 
fera aucune séparation en deux couches, mais toute la 
matière prendra l'aspect gazeux. Enfin on laissera le gaz 
se distendre (en donnant la chaleur nécessaire pour qu'il 
n'y ait pas condensation partielle), et l'on aura ainsi 
réalisé le desideratum : un passage absolument graduel 
et continu de l'état liquide à l'état gazeux. 

La liquéfaction d'un gaz demande une certaine pression 
et surtout une température qui ne soit pas supérieure à la 
température critique. CaiUetet et Pictet ont liquéfié tous 
les gaz réputés permanents (1879). Wroblewsky, Olczevsky 
elDewar (1883) ont également contribué à la solution du 
problème. 

Les gaz Og, Ng et CO ont été obtenus à l'état liquide 
permanent par compression dans un tube de verre refroidi 
extérieurement. Le froid était produit par l'évaporation 
dans le vide d'anhydride carbonique solide ou d'éthylène 
liquide (température atteinte — 140* environ). Pour 
liquéfier l'hydrogène, il fallut un refroidissement plus 
énergique encore : ébullition dans le vide d'oxygène 
liquide (— 211 *>) ou d'azote liquide (— 22o*>). 
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Voici, pour quelques gaz, le tableau des températures 
et pressions critiques : 



Température. 
SO, «55- 

Cl, uo- 

CO4 3I- 

cjr» 9%2 

NO — 93- 

CH4 ... — 82- 

0, — H8- 

CO - Ul« 

N, — i46* 

n, — 180» 



Pression. 

78,9 atmosphères. 

93,0 » 

73,6 

51,0 

71,0 

55,0 

50,0 

35,0 

33,0 

99,0 



On connaît les mêmes constantes pour un grand 
nombre de substances qui sont liquides à la température 
ordinaire : 

Tempériturc. Pression. 



(:«H„0 (élhep) . 


190' 


36,9 


itmosphères. 


es. ... . 


272' 


74,7 


» 


CH,OH . . . 


234' 


62,1 


» 


C,H,CI . . . 


185* 


52.6 


• 


C.H. . . 


281 • 


49,5 


¥ 


CHCI5 ... 


260* 


54,9 


» 


HCOOCjH, . . 


230' 


48,7 


» r 


c»,cooc,ir, . 


230' 


57,6 


» 


H,0 . . . . 


365* 


200,0 


» 



La TEMPÉRATURE CRITIQUE d'uu liquide n'est pas bien 
difficile à observer. Dans un tube de verre de 4 à 5 milli- 
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mètres de diamètre, et d'une épaisseur de parois deO™",75 
à 1 millimètre, on met une certaine quantité du liquide à 
étudier. On étire ensuite en une capillaire l'extrémité 
ouverte du tu^^e de manière à laisser au futur appareil une 
longueur de 4 à 6 centimètres (*). Pour finir, on chauffe le 
liquide à Tébullition, et pendant que la vapeur s*échappe 
de la capillaire on ferme celle-ci au chalumeau. 

Le tube peut se trouver rempli aux deux tiers de la 
substance à examiner, le tiers restant étant occupé par 
la vapeur de cette même substance. Aux approches de 
l'état critique, le ménisque du liquide doit se trouver à 
peu près au milieu du tube. 

Pour déterminer la température critique, on dispose 
le petit tube à côté d'un thermomètre, dans un bain de 
paraffine ou dans une étuve à triples parois métalliques 
(avec regards obturés par des glaces ou des lames de 
mica). Au moyen d'un bec de Bunsen, on élève graduel- 
lement la température. Aux approches du point critique, 
on voit le ménisque du liquide perdre de sa netteté; au 
point critique même, ce ménisque disparaît complète- 
ment et, dans le tube, on remarque généralement des 
fluctuations irisées. A une température un peu plus élevée, 
il ne reste que du gaz incolore. 

Si l'on refroidit le système, au point critique on voit 
généralement reparaître des fluctuations irisées. A un 
moment donné, on distingue dans la partie inférieure du 
tube le liquide terminé par un ménisque bien net. 



(*) Si le liquide à essayer est très volatil, il pourra être plus com- 
. mode d'achever d'abord la construction du petit appareil, et d'intro- 
duire la substance ultérieurement. 

4 
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Pour déterminer la pression critiquey il existe un pro- 
cédé assez simple, élaboré par M. Altschul dans le 
laboratoire de iA. W. Ostwaidy à Leipzig. Voici en quoi 
il consiste : 

Le cylindre C est en fer et rempli d'oléonaphte. Au 
moyen d'une vis V, on peut y faire varier la pression. 
De ce réservoir partent deux tubes capillaires en cuivre, 
dont Tun est en communication avec un manomètre à 
huile, et l'autre avec un solide tube de verre, d'environ 

40 centimètres de lon- 
gueur et de 1 à 2 milli- 
mètres de diamètre inté- 
rieur. 

Dans la figure 3 ci- 
jointe, ce tube contient 
dans sa partie supérieure 
la substance liquide à 
étudier, séparée d'avec 
l'oléonaphte du réservoir 
de pression par l'inter- 
position d'une couche de 
mercure d'une dizaine 

J^ de centimètres. Le tube 

V de verre est fixé à la cire 

]== d'Espagne dans un aju- 

FiG. 3. tage métallique P vissé 

sur le tube de cuivre t. 
A l'aide de la vis V, on commence par établir une 
pression un peu inférieure à la pression critique pré- 
sumée, puis on chaufie, au moyen d'un bec de Bunsen, 
le manchon de verre glissé au-dessus du tube laboratoire. 
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Après quelque temps, on observe la formation de vapeur, 
par conséquent aussi un ménisque de séparation entre la 
vapeur et le liquide rémanent. On chauffe encore un peu, 
de telle façon que la partie supérieure (T) du tube atteigne 
une température plus élevée que la température critique, 
tandis que la partie inférieure (N) reste froide. Dans ces 
conditions, il y aura toujours une partie du tube où la 
température critiqiie sera réalisée. On tourne alors la vis V 
de manière à augmenter graduellement la pression. Au 
moment où la pression critique sera atteinte, le niveau de 
séparation du liquide et de sa vapeur se trouvera ramené 
à l'endroit du tube où règne la température critique. Mais 
en cet endroit l'état critique sera donc complètement 
réalisé; il y aura confusion entre le liquide et sa vapeur, 
et le ménisque se trouvera effacé. La pression qui amène 
cette disparition du ménisque sera donc annotée comme 
étant la pression critique. 

Il existe plusieurs méthodes indirectes pour déterminer 
les constantes de l'état critique. Je ne signalerai que la 
relation qui existe entre la température critique d'un corps 
et sa température absolue d'ébuUition : Te,. = T^^, x 2 
lorsque l'ébullition a lieu sous pression très réduite 
(20 millimètres de mercure), et Te,. = T^^. x 1,5S lorsque 
l'ébullition se fait sous pression normale (1 atmosphère). 

Exemple : pour CHCI3, 

Teb. = (273 + 61°) sous pression normale. 
Ter. = (273 + 61) X 1,55 = 5i8\ 

L'expérience indique 555** (en température absolue). 
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Appendice. — L'Ëqualion de Van der Waals. 

Les gaz n'obéissent pas exactement à la loi de Mariotte : 
pv n'est qu'approximativement constant. On a tâché 
d'interpréter ces irrégularités en observant : 

1" Que le volume apparent d'une masse gazeuse est 
en partie occupé matériellement par les molécules. Le 
volume disponible aux mouvements moléculaires n'est 
donc point v, mais v — 6. 

2** Que si l'attraction entre les molécules gazeuses est 
très faible, elle n'est cependant pas nulle. Il existe pour 
les gaz comme pour les liquides une tension superficielle. 
L'attraction étant en raison inverse du carré des dis- 
tances, elle sera aussi en raison inverse du carré du 
volume occupé par la masse gazeuse considérée. La ten- 
sion superficielle variera de la même manière, et aura 
pour expression ^. 

Une masse gazeuse ne se trouve donc pas seulement 
sous la pression extérieure (mesurable au baromètre ou 
au manomètre), mais sous cette pression augmentée de 
la tension superficielle. 

L'équation pv = RT est donc à modifier de la manière 
suivante : 



(„-6)(p^^J_RT, 



R conservant toujours sa valeur 84700, pour une molé- 
cule-gramme de substance. 

Pour plus de simplicité, nous allons baser nos consi- 
dérations sur des représentations graphiques. Nous pre- 
nons un système de deux coordonnées et nous portons 
les volumes sur l'abscisse et les pressions sur l'ordonnée* 
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Pour une masse gazeuse définie, le lieu géométrique 
des valeurs corrélatives de p 
et V, correspondant à une 
même température, serait 
une hyperbole équilatérale 
si la loi de Mariotte était ri- 
goureusement exacte. Dans 
la figure 4 ci-contre, la 
courbe représente une iso- 
therme idéale dont l'équa- 
tion serait pv = une con- 
stante. 

Mais, en réalité, les isothermes observées sont sensi- 
blement différentes d'une hyperbole équilatérale, ainsi 
que le démontre la figure 5, qui représente une série 
d'observations faites par Andrews sur l'acide carbonique. 





V 

FiG. 5. 
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Étudions l'isotherme 15** centigrades. De A en B, la 
pression augmente et le volume diminue. De B en C, la 
liquéfaction se fait; tandis que la pression reste constante 
le volume diminue graduellement. Il correspond d'ailleurs 
à un mélange non homogène de liquide et de gaz. Après 
liquéfaction complète, une augmentation de pression 
ne produit plus qu'une faible diminution de volume, et 
le produit pv augmente avec une rapidité anormale 
(courbe CD). 

A une température plus élevée, à 21<* par exemple, la 
ligne horizontale est plus courte, c'est-à-dire que la 
période de liquéfaction est réduite. A 31**, cette période 
est nulle, et, sous la pression de 7S atmosphères, les 
volumes de CO2 liquide et de COg gazeux se confondent. 
L'état critique se trouve donc réalisé : température, 31**; 
pression, 75 atmosphères; volume V dépendant du poids 
de substance employé. 

A une température supérieure à 31**, il n'y a plus de 
liquéfaction et la courbe se rapporte tout entière à l'état 
gazeux. 

L'équation de Van der Waals rend compte de ces observations. 
Ordonnée par rapport à v, elle est du troisième degré : 

/. RT\ a ab 

1,5 _6h v«-i--t? = 0. 

\ P I p p 

Elle a donc, suivant la valeur des constantes, trois racines réelles, ou 
une racine réelle et deux imaginaires. En d'autres termes, à chaque 
valeur de p à la température T) il correspond trois valeurs ou une 
valeur du volume v. Le dernier cas se rapporte manifestement à l'état 
gazeux, pour lequel la pression et la température déterminent abso- 
lument le volume d'un poids donné de substance. Si la température 
et la pression sont telles que le corps étudié puisse exister à l'état 
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liquide et à l'état de vapeur, nous prévoyons deux volumes différents, 
celui de la matière liquide et celui de la matière volatilisée. Un troi- 
sième volume nous est inconnu. Pour écarter cette difficulté, revenons 
à notre figure 5 et à l'isotherme 13». Remarquons d'abord qu'une 
substance peut, dans certaines conditions, rester liquide sous une 
pression bien inférieure à sa tension de vapeur 0) : la partie de la 
courbe qui se rapporte à l'état liquide serait donc à prolonger au delà 
de C vers Ce D'autre part, une substance peut se maintenir à l'état 
gazeux sous une pression plus élevée que sa tension de vapeur (**) : 
la partie gazeuse de la courbe serait donc à prolonger de B vers B^. 
D'ailleurs la droite BaC ne se rapporte point à un état uniforme de 
la matière, mais à un mélange non homogène de liquide et de gaz 
L'expression véritable, et partiellement observée, des états de la 
matière paraît donc être la courbe ondulée BfrocC, de sorte que pour 
la température de IS» et la pression de 50 atmosphères les trois 
volumes annoncés par l'équation de Van der WaaU seraient B, G et a 
(troisième volume hypothétique). 

A l'état critique, ces trois volumes se confondent en un seul, et les 
trois racines de l'équation sont égales. 

Or, dans une équation de la forme 

t?5 — qv* -^ro — 5 = 0, 
lorsque les trois racines sont égales, on a : 

w=- 3t?=6H 

3l l P 

r\ la 

t?* = - ) donc, pour réquation de Van der Waals : { 3 v* = - 

3( I '^ 

5— 1 ' I — -^^ 

" / \ "" P * 



(*) Une goutte d'eau sous une couche d'huile peut rester liquide à 
des.températures de 145o et même 175o, sous pression atmosphérique. 

i") L'air peut, dans certaines conditions, être sursaturé de vapeur 
d'eau. 
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Des trois dernières équations, relatives à Tétat critique, nous 
tirons : 

le volume critique v ^=Zb 

a 
la pression critique p = — rj 

8 a 
la température critique. . . . T = ----— • 

z7 On 

La valeur des constantes aeib pour tel ou tel gaz peut être déduite 
par le calcul des courbes qui expriment la variation des produits pv à 
mesure que la pression augmente. Et ces constantes une fois connues 
peuvent servir directement à prévoir toutes les caractéristiques de 
Tétat critique. C'est ainsi que Van der Waals^ en se basant sur les 
données de RegnauU concernant la compressibilité de Tacide carbo- 
nique, a prévu la température critique de 32o,5. Les expériences 
directes d* Andrews indiquent 31». Pour d'autres substances encore, 
on a pu constater une concordance tout aussi concluante. 



IL — Létat Uquide. 

Caractéristique. — Une masse donnée de liquide a un 
volume propre, mais n'a pas de forme propre. 

Les liquides sont très peu compressibles. 

La dilatation par la chaleur est variable suivant la 
nature du liquide considéré. L'eau présente une manière 
d'être particulière. De 0*» à 4**, elle se contracte ; de 4<> à 
50>, elle se dilate de 1 % du volume à 0*>; de 50> à 100«, 
elle se dilate encore de 3 % de ce même volume. 



Le point d'ébuUilion. 



Sous une pression donnée, chaque liquide a un point 
d'ébullition déterminé. Pour 
connaître très exactement 
ce point d'ébullition, on fait 
bouillir la substance dans 
un ballon de la forme 6 ou 7 
(ce dernier muni d'un reflux 
et d'un thermomètre non 
dessinés dans la figure). 
La colonne mercurielle du 
thermomètre doit être tout 
entière (ou presque tout 
entière) dans la vapeur. Si, fig. 6 et t. 

par suite d'une trop grande longueur de la tige thermo- 
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métrique, celle condilion ne se Irouve poinl réalisée, le 
poinl d'ébuUilion doil subir une correclion. 

D'après LandoUy le nombre f de degrés à ajouter à la 
température observée est donné par la formule 

/*=0,000!31(n — iO)<, 

dans laquelle n = la longueur en degrés de la colonne 
mercurielle sortant de l'appareil; t = la température lue. 
D'après une autre formule, 

/•= 0,000131 xn{t — t'). 

Dans celle-ci t' = la température moyenne (mesurée) 
de la colonne mercurielle sortante. 

0,000131 = le coefficient de dilatation apparente du 
mercure dans le verre. 

Si l'ébuUition a lieu sous une pression autre que 
760 millimètres de mercure, il faut encore une correction 
de ce chef. La pression barométrique du moment étant 
de b millimètres, on obtient le point d'ébullition corrigé 
en ajoutant à la température lue 0,0375 (760 — b) degrés. 

Régularités observées. — Les points d'ébullition sont 
réglés par des lois plus ou moins empiriques. 

Loi de Kopp : Pour des substances analogues, une même 
différence de composition chimique donne lieu à une 
différence constante de point d'ébullition. 

Exemple : l'éther éthylique d'un acide gras bout à 19** 
plus haut que l'éther méthylique correspondant. L'acide 
lui-môme bout à 4S« plus haut que son éther éthylique. 

Plusieurs auteurs, entre autres L. Henry, se sont 
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attachés à contrôler ces régularités. Dans l'ouvrage de 
Lothar itfej/er, on trouve les règles suivantes : 

a) Substances isomères de constitution analogue : 
points d'ébullitîon très voisins. 

Exemples : 

Acétate de butyle, CH,-CH, -CH,-CH,OCO-CH„ i24« 

Propionatedeppopyle, CH,— CH,-CH,-OCO— CHj-CHj, 122" 
Butyrate d'éthyle, CH3-CH, -OCO-CHj-CH.-CH,, 121* 

b) Substances isomères, de constitution non analogue : 
points d'ébullition différents. 

Acide ppopionique, CHy-CH,— COOH, UO' 

84' 



Acétate de méthyle, CHj-COO-CHj, 56* j ( 85« 

Fopmiate d'élhyle, HCOO-CH,— CH3, 55* ) 

Pour une différence donnée dans la constitution, il y a 
une différence à peu près constante des points d'ébullition. 

c) Poids moléculaires différents, constitution analogue : 
à une différence donnée des poids moléculaires corres- 
pond une différence constante des points d'ébullition. 

Exemples : la série des acides gras normaux : 

HCOOH ..... 100* j 

CH3COOH .... ii9- 

21» 
CHjCH.COOH ... i40« ^^ 

l 22* 
CH,CHjCH,COOH . . 162* i 

d) Poids moléculaires différents, constitution diffé- 
rente. 
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Pour une différence donnée de ces deux facteurs, il y 
a une différence correspondante des points d'ébullition. 



67- 



43* 



e) Des substances isomères, différentes de par la struc- 
ture du noyau de carbone, sont généralement d'autant 
plus volatiles que la molécule est plus ramassée sur elle- 
même (qu'il y a plus de chaînes latérales). 

Exemple : 



CH,COOH . . 


63° 
. 56» 


CH.CH.OH. . 


78" 


CHjCOOCH. . 


CHsCH.OCH, 


H 


CH,OH. . . 


60» J,^ 
40» 
. 100« 


C,H,CH,OH . 


. 207 


HCOOIl . . 


C,H,COOH. . 


. 280 


CH,CH,OH. . 
CH,COOH . . 


78* ) 
. 1.9»*'" 







CHa — CH, 



CH, — CH, — OH 
CHj. . . 



CH3 — CH, — CH 
OH 



CH3 — CH — CH, — OH 
CH3 



ii6» 
97- 

109- 



CH3 



OH 

C-CH3. 

CH5 



Des exemples du même genre pourraient être trouvés 
dans la série des acides gras. 

Dans la série aromatique, les produits bisubstitués para 
ont généralement un point d'ébuUition plus élevé que les 
ortho et meta correspondants. Les produits ortho sont 
souvent les plus volatils. Mais à tout cela il y a des excep- 
tions. 



L'ETAT LIQUIDE. 



61 



Le poids spécifique. 



/i 



X 



3 



Pour les aréomètres et les picnomètres, l'étudiant 
trouvera des données suffisantes dans les cours de phy- 
sique. Je veux cependant dire un mot du picnomêtre de 
Sprengel. C'est un appareil qu'on fabrique aisément soi- 
même, au moyen d'un sim- 

pie tube de verre. Le réser- c \ 
voir R se termine par deux r \ 

branches horizontales, dont 
Tune C est très capillaire, 
tandis que l'autre n'est que 
finement étirée, et porte 
une marque en B. Un fil de 
platine attaché aux deux 
branches cqudées sert à sus- 
pendre l'appareil à la ba- 
lance. La substance à étudier est introduite par aspi- 
ration, après quoi on ramène le picnomêtre et son 
contenu à la température voulue, en le suspendant pour 
quelques minutes dans de l'eau marquant cette tempéra- 
ture. Si, au bout de ce temps, le niveau du liquide dans la 
branche B n'est pas tout juste à la marque, on l'y fait 
arriver avec la plus grande facilité. Pour enlever un excès 
de liquide on approche de l'extrémité de la branche capil- 
laire C le bord d'un papier buvard. Pour introduire du 
liquide on approche de cette même ouverture capillaire 
une goutte de substance suspendue à une tige de verre. 
On détermine le poids de l'instrument vide, le poids de 
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l'instrument rempli d'eau à Vy et enfin le poids du même 
picnomètre rempli du liquide à étudier pris à cette même 
température V. Un calcul très simple donne la densité 
cherchée. 

N. B. Pour des mesures très exactes, on ramène les 
pesées au vide. 

La balance de Westphal est représentée par la figure 9 
ci-dessous. Le fléau de droite est gradué. Il porte à son 
extrémité un anneau auquel est suspendu un flotteur- 
thermomètre. Dans ces conditions l'appareil est en équi- 
libre. Si nous immergeons le flotteur dans de l'eau 
distillée prise à la température de IS"" C, l'équilibre est 
naturellement rompu. Pour le rétablir nous n'avons qu'à 
suspendre à l'anneau un poids égal au poids de l'eau 
déplacée. Ce poids est Vunitë du système. 




z\ 
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Une série de poids construits en cavaliers et destinés à 
être placés sur les divisions du fléau valent respectivement 
1; 0,1; 0,01. 
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Supposons le flotteur immergé dans un liquide plus 
dense que Feau. Pour rétablir l'équilibre il faudra (par 
exemple) : l"" le poids 1, suspendu à Tanneau : valeur 
= 1 ,000; et 2^ d'autres poids disposés en différents points 
du fléau : 

Le cavalier 1, placé en 8 = 0,8 
- 0,1 — 6 - 0,06 
" 0,01 - 3,7 - 0,0037 



Total. . 1 + 0,8637 

Le volume de liquide déplacé par le flotteur est le 
même que la première fois, car on opère à la même tem- 
pérature {^5* C). 

L'eau déplacée pesait 1, notre liquide actuel pèse 
1,8637. Sa densité est directement exprimée par ce 
chiffre. 

Si nous avions affaire à un liquide plus léger que l'eau, 
nous ne ferions pas usage du poids 1 suspendu à l'an- 
neau. Le reste de l'opération ne subirait aucun change- 
ment. 

Le volume moléculaire. — Le volume d'une molécule- 
gramme d'eau (à 4*» C) est 18 centimètres cubes. Le 
volume d'une molécule-gramme d'une substance de poids 
moléculaire M serait M centimètres cubes, si cette sub- 
stance avait la même densité que l'eau. Mais la densité 
étant d, le volume moléculaire devient ^ • 

Le volume moléculaire d'un corps est donc propor- 
tionnel au poids moléculaire et en raison inverse de la 
densité. 
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Pour déceler les régularités que peuvent présenter les 
volumes moléculaires, Kqpp étudia les liquides à leur 
température d'ébullition, c'est-à-dire au moment où leur 
tension de vapeur est égale à une atmosphère. 

La détermination de la densité d'un liquide au point 
d'ébullition peut se faire directement d'après la méthode 
Ramsay-Lothar Meyer. Mais on peut aussi prendre la den- 
sité du liquide à plusieurs températures différentes, 
calculer le coefficient de dilatation cubique, et, au moyen 
de celui-ci, connaître la densité au point d'ébullition. 

Lois de Kopp. 1*> Des substances isomères ont le même 
volume moléculaire; 2« Une même différence de compo- 
sition donne lieu à une même différence de volume 
moléculaire. 

Le volume d'une molécule se compose additivement des 
volumes des atomes qu'elle renferme. 

Dans les séries homologues, pour CH^ en plus le volume 
moléculaire augmente de 22. 

Volume 
moléculaire. 

Acide formiquc 42 

» acétique 64 

» propionique 86 

» butyrique 108 

La substitution de deux atomes d'hydrogène à un atome 
de carbone ne change pas le volume moléculaire. 

Volume 
moléculaire. 

Cyraol CjoHu i87 

Octane C^Un 187 
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Conclusion : 

CH,=»22, Ce» il, H»5,5. 

Étudiant ensuite une combinaison telle que G4H9GI, 
Kopp pouvait du volume moléculaire de cette substance 
soustraire le volume de C4 et de H9 et trouver le volume 
atomique du chlore. 

Par l'application des mêmes moyens empiriques, Kopp 
a pu déterminer une série de volumes atomiques (0, Cl, 
Br, I, S, N, etc.) et confirmer d'une manière générale le 
caractère additif dn volume moléculaire. Il a reconnu éga- 
lement la nécessité de tenir compte de certaines infltiences 
constitutives. L'oxygène du groupement OH (oxygène 
extra-radical) a le volume atomique 7,8, tandis que pour 
l'oxygène doublement lié à du carbone (oxygène intra- 
radical) il faut tenir compte d'une valeur plus grande : 
12,2. Pour le soufre et l'azote, il existe des variations du 
même genre. 

Parmi les déductions les plus intéressantes du système, 
il convient de citer les suivantes : l"" pour les substances 
non saturées, le volume moléculaire calculé ne devient 
égal au chiffre expérimental ^ qu'après l'addition de 
4,4 unités pour chaque double soudure; ^ les hexahy- 
drures du benzol et de ses homologues ont un volume 
moléculaire moindre que les oléfines isomères de la série 
grasse. La formation de l'anneau aromatique est donc 
accompagnée d'une contraction de la molécule. 

Les données expérimentales s'étant accumulées grâce 
aux travaux de Kopp, Losseh, R. Schiff, Schrœder et autres, 

5 
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on a dû reconnaître que le système dont nous venons 
d'indiquer les bases n'est pas susceptible d'une applica- 
tion bien générale. Le volume atomique de tous les élé- 
ments, même de l'hydrogène, y est sujet à varier. Le 
volume de l'oxygène peut même devenir négatif : 

Volume 
moléculaire. 

Alcool propyliquc CsHgO . . . 73,4 
Glycol propylénique CjHgO,. . . 72,1 

Essayant de rendre compte de ces irrégularités, 
J. Traube trouve les causes de l'insuccès final du système 
de Kopp dans les considérations suivantes : 

1« Un grand nombre de substances forment à l'état 
liquide des particules polymérisées n fois plus grandes 
que la molécule gazeuse. La formation de ces agrégats 
moléculaires étant très probablement accompagnée d'une 
contraction, il parait évident a priori que des régularités 
déduites de la densité de pareilles substances ne sauraient 
se retrouver dans l'étude de substances non associantes, 
constituées par des molécules simples même à l'état 
liquide. Et vice versa. 

Par des travaux capillarimétriques et autres, Ramsay, 
Schields et Aston ont démontré que la tendance associante 
appartient surtout aux molécules hydroxylées de poids 
peu considérable. L'eau, l'alcool méthylique, l'alcool éthy- 
lique, le glycol, la glycérine, l'acide formique, etc., 
rentrent dans cette catégorie. Pour la plupart des liquides 
organiques non hydroxylés (hydrocarbures, éthers, etc.). 
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la molécule est simple, surtout si Ton met hors cadre les 
termes inférieurs des séries homologues. 

^ A l'état gazeux, l'espace matériellement occupé par 
la molécule {b dans l'équation de Van der WacUs) est 
négligeable à côté du volume moléculaire global. Ce 
dernier est de nature colligative et obéit à la loi A'Avo- 
gadro. Il convient de se demander si la molécule liquide 
ne dispose pas, au même titre que la molécule gazeuse, 
d'un covolume colligatif. Or, il parait qu'il en est bien 
ainsi, et que ce covolume obéit également à la loi d'Avo- 
gadro, c'est-à-dire qu'il est égal pour toutes les particules 
liquides (simples ou polymérisées) prises à la même tem- 
pérature et sous la même pression. 

/. Traube, en étudiant des séries de substances non 
associantes (hydrocarbures, éthers), a trouvé qu'en effet le 
volume moléculaire ^ se compose d'une partie additive, 
somme des volumes atomiques, et d'un covolume. Ce 
dernier a pour valeur 24,5 (1 ■+■ olI) centimètres cubes, le 
coefficient de dilatation a étant le même que pour les 
gaz (*). A la température de 15**, le covolume = 25^%9. 



(*) n a été constaté que le covolume moléculaire est généralement 
le même à l'état solide et à Tétat liquide. — Lorsqu'un composé 
devient gazeux, le covolume subit une augmentation, qui devient 
nulle à Tétat critique (à la température et sous la pression critiques). 
— La constante a ayant la même valeur (Vsts) que pour les gaz, on 
voit que la notion de la température absolue se laisse déduire des 
propriétés des liquides et des solides aussi bien que de celles des gaz. 
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Les volumes atomiques adoptés dans ce nouveau sys- 
tème sont : 





h 150 c. 


REMARQUES. 


(CH,) .... 


46,1 


45,97 à Oo. 47,43 à 400O C. 


C 


9.9 




H 


3,4 




intra-radical . 


5.5 


Oxygène doublement lié à du carbone, soit à un 
même G, soit à deux G différents. 


extra-radical . 


2,3 


Cette valeur descend à 0,4 lorsque OH est fixé 
sur un carbone portant un oxygène double- 
ment lié, ou lorsque le carbone voisin porte 
de rhydroxyle. 



De l'étude d'une nombreuse série de substances orga- 
niques liquides, représentant des fonctions diverses (chlo- 
rures, bromures, iodures, nitriles, é^ers, chlorures 
acides, anhydrides, sulfures, aminés, etc.), Traube a 
déduit d'une manière plus ou moins approximative les 
volumes atomiques suivants : 



S (sulfhydryle, sulfo- 

carbonyle) . . . 46,5 

S (uni à roxvgène) . . 40 à 44,5 

Cl, Cy 43,2 

Br 47,7 

I 24,4 



N trivalent . . 


. . 1,5 


N pentavalent . 


. . 10,7 


N (nitro) . . . 


. . 8,5 à 10,7 


P trivalent. . . 


17.0 


P pentavalent . 


28,5 



Pour tenir compte des formations annulaires, des 
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doubles et des triples soudures, il faut faire intervenir 
des décréments : 

Pour un anneau de six atomes de carbone . . . -- 8,1 

Pour une double soudure — 1,7 

Pour une triple soudure — 3,4 

Pour un anneau phénylique — 13,2 

A Taide de ces valeurs plus ou moins corrigées si la 
densité de la substance a été prise à une température 
trop distante de 15* C, on peut prévoir théoriquement, 
par Taddition des volumes atomiques et du covolume, la 
grandeur du volume moléculaire j. Il faut naturelle- 
ment que le poids moléculaire M soit connu, et que 
l'on soit à même de tenir compte des décréments signa- 
lés plus haut, de la valence de certains éléments, etc. * 
Généralement le chiffre ainsi trouvé diffère peu du chiffre 
expérimental, pourvu que soient remplies les conditions 
suivantes : 

i<» Le poids moléculaire admis doit être exact. Suppo- 
sons un instant que nous l'ayons pris erronément deux 
fois trop grand. Notre volume moléculaire expérimental 
sera alors ^, M étant le poids moléculaire vrai. 

Pour trouver la même valeur par voie théorique, nous 
devrions faire la somme 

22 volumes atomiques -t- deux fois 25,9. 

Notre erreur concernant le poids moléculaire nous 
amènera au contraire à additionner 

22 volumes atomiques h- une fois 25,9, 

et notre chiffre théorique sera trop petit d'un covolume. 
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Ces considérations démontrent, d'une part, que le 
covolume a bien la valeur proposée par M. Traube, et, 
d'autre part, que la détermination expérimentale du 
volume moléculaire j d'une substance nous fournit le 
moyen de contrôler l'exactitude du poids moléculaire 
provisoirement admis. La valeur de M doit satisfaire à 
l'équation 

M ^ 

—-=2 volumes atomiques -4- 25,9. 
a 

2° La substance étudiée ne doit pas être associante, 
sinon le covolume normal ne reviendrait qu'à la parti- 
cule polymérisée (renfermant n fois M), de sorte que 
nous aurions 

M „ , ^ . 25,9 

-y«= 2. volumes atomiques -♦- 

a n 

Remarque. — La valeur 25,9 attribuée au covolume 
est une moyenne généralement applicable. Des covo- 
lumes anormalement élevés (30 à 32) se rencontrent 
chez des aminés secondaires ou tertiaires, chez les corps 
polyhalogénés (CCI4 par exemple) et chez certains éthers 
à poids moléculaire très élevé (azotite d'octyle, oxyde 
d'octyle). Des coyolumes trop petits (10 k 22) sont le 
propre de certaines substances associantes telles que 
l'eau, l'alcool méthylique ou éthylique, l'acide formique 
et, en général, les corps hydroxylés à petite molécule. 

N. B. — Le système de M. Travbe ne constitue pas 
encore un ensemble absolument achevé, et nécessitera 
peut-être un remaniement plus ou moins profond. 



l'état LIQUAEt. 71 



LES PROPRIÉTÉS OPTIQUES. — La réfmlion de la lumière. 

La vitesse de transmission de la lumière dépend de la 
nature, notamment de la densité des milieux traversés. 

Lorsqu'un rayon lumineux passe par réfraction d'un 
milieu dans un autre, il obéit à la loi de SneUius : le 
rayon incident, le rayon réfracté et la normale au point 
d'incidence sont dans un même plan ; et en outre il y a 
un rapport constant et caractéristique entre le sinus de 
l'angle d'incidence et le sinus de l'angle de réfraction. 

La théorie des ondulations ajoute que ce rapport con- 
stant est égal au rapport des vitesses de transmission de 
l'onde lumineuse dans les milieux considérés. Nous écri- 
rons donc 

sin t V 
n (lindice de réfraction) = -: — = — • 

sin r V| 

Si nous considérons trois milieux tels que l'air, un 
liquide et un verre, et si, par détermination expérimen- 
tale, nous connaissons 

V 

Fiodice air/verre e= N == — ♦ 
et l'indice liquide/verre = «, = -» 

nous aurons par là même 

I indice air/liquide ■=« = — = = — 



7« 



l'état liquide. 



Le cadre restreint de cet ouvrage ne nous permet pas 
de décrire tous les appareils qui peuvent servir à la déter- 
mination des indices de réfraction. Nous nous bornerons 
donc à donner la théorie d'un appareil type, et, comme 
tel, je choisis le réfragtomètre de Pulfrich. 

Cet appareil est relativement simple. Perfectionné par 
Brûhl^ il est utilisable entre de larges limites de tempé- 
rature. 




FiG <0 



La substance, liquide ou fondue, se trouve dans un 
petit récipient à parois transparentes, aménagé au- 
dessus d'un prisme en verre. On connaît l'indice de 
réfraction de ce verre (le plus souvent 1,61) et Ton sait, 
en outre, que le prisme est à un angle droit. 

La lumière entre dans le prisme en rasant la surface 
de séparation horizontale du liquide et du verre (l'angle 
d'incidence t'i = 90°), et sort du prisme en faisant avec 
sa direction primitive un angle i, que l'instrument per- 
met de mesurer. 
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Cela étant dit, voyons comment nous pourrons calculer 
la valeur de n, c'est-à-dire l'indice de réfraction pour les 
milieux air/ liquide. 

Nous connaissons la valeur de l'indice N pour les 
milieux air /verre 



sin r 



Après avoir fait la mesure de l'angle t\ nous pouvons 
calculer l'indice ni pour les milieux liquide /verre, de la 
manière suivante : 



sin t| 1 

n, — • 



= 1/1 — sinV=y 1 



sin r, sin n 

sin*! l/N* — 8in*t 



sin r, = ces r : 

N 



N" N 



n.= 



l/N* - sin«t 



Si nous nous rappelons maintenant que n = — , nous 
trouvons l'indice air/liquide =n=-l/N2 — sin^t. Il existe 
des tables qui, pour chaque valeur de i, donnent direc- 
tement la valeur correspondante de n. 

La méthode décrite donne, comme on le voit, Vindice 
airiliquide. 

Pour avoir l'indice absolu par rapport au vide, il 
suffit de multiplier la valeur trouvée par 1,00029. Géné- 
ralement on s'abstient de faire cette correction. 
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Le pouvoir réfringent des liquides. 

Chacun sait que les rayons de couleur différente sont 
inégalement réfractés, et que la lumière blanche subit 
la dispersion. 11 faudra donc étudier Tindice de réfrac- 
tion d'un liquide au moyen d'une lumière monochroma- 
tique. On opère le plus souvent avec la lumière jaune de 
sodium (raie D du spectre solaire) ou avec la lumière 
rouge de l'hydrogène (C du spectre solaire). 

Pour un même liquide, Yindice de réfraction varie avec 
la température, avec la pression et, en général, avec 
toutes les conditions qui ont une influence sur la densité 
du liquide ou de l'air. On a cherché à exprimer le pouvoir 
réfringent par une formule indépendante de ces variations. 

Newton a développé théoriquement la formule ^^-^ • 

La division par d a pour but de ramener les pouvoirs 
réfringents à ce qu'ils seraient si tous les liquides avaient 
la même densité que l'eau. — Gladstone et Dole ont 
démontré que la formule précédente est inadmissible, et 
que l'expression ^-=^ donne pour le pouvoir réfringent 
d'un liquide une valeur beaucoup plus constante, suffi- 
samment indépendante de la température. Elle convient 
mieux qu'aucune autre à l'étude des solutions (et des 
mélanges). Dans l'équation 

n et d, ni et di, n^ et d^ se rapportent respectivement 
à la solution, à la substance dissoute et au dissolvant. 
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Étant connue la teneur p en matière dissoute, il suffit de 
déterminer expérimentalement n, d. n^ et dg, pour pou- 
voir calculer avec plus ou moins d'approximation le 
pouvoir réfringent du corps dissous (Landolt Qt WûUner, 
Schûtt). 

Plus récemment, L. Lorenz et H. Lorentz ont proposé 
la formule SZ%d ' laquelle jouit actuellement d'une 
vogue universelle. Elle donne pour un même liquide des 
valeurs très constantes et parait même applicable aux 
substances vaporisées, ainsi que cela résulte d'expériences 
faites sur Téther, l'alcool, le chloroforme et l'eau. 

Le pouvoir réfringent moléculaire. — En multipliant 
le pouvoir réfringent d'une substance par son poids 
moléculaire, on obtient le pouvoir réfringent moléculaire. 
D'après la formule en n^, nous aurons 






Le pouvoir réfringent moléculaire d'une combinaison se 
compose additivement des pouvoirs réfringents des différents 
atomes réunis dans la molécule. 

Nous avons vu au chapitre précédent comment de la 



O D'après la formule de Gladstone et Date, nous aurions (n — 1) ^• 
— Grâce à la multiplication par le volume moléculaire j , l'effet d'un 
liquide quelconque se trouve ramené à ce qu'il serait si, dans ce 
liquide, la lumière rencontrait le long d'un chemin donné le même 
nombre de molécules que dans l'eau. 
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connaissance des volumes moléculaires on a pu déduire 
celle des volumes atomiques. Par des moyens semblables 
on a pu déterminer une série de pouvoms réfringents 

ATOMIQUES. 

Voici les chiffres trouvés pour les principaux éléments 
et pour la formule en tfi : 





PODB 


POUfi 






lumière jaune 


Inmière rouge 


REMARQUES, 


G 


(lodiimu 


(« de l'kydngèM}. 




%m 


2,365 




H 


i,05i 


1,103 




0' 


iMi 


im 


Oxygène d'hydroxyle. 


0" 


2,281 


2,328 


— intra-radical. 





1,679 


1,655 


- d'ôther simple. 


N' 


> 


1760 


Azote dans les aminés. 


Cl 


5,976 


6,014 




Br 


8,900 


8,863 




1 


14,120 


13,808 




= 


1,707 


1,836 


Donble soudure entre deux atomes de 
carbone. 


s 


• 


2,220 


Triple soudure entre deux atomes de 
carbone. 



Ces valeurs, une fois déduites de l'étude d'un certain 
nombre de combinaisons, peuvent servir à calculer le 
pouvoir réfringent moléculaire d'autres substances. En 
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général, le chiffre théorique ainsi obtenu se laisse con- 
firmer par Texpérience, Landolt et BrùM ont surtout 
contribué à développer nos connaissances dans cette 
direction. 

La détermination du pouvoir réfringent moléculaire 
d'une substance a plus d'une fois permis de fixer sa 
constitution chimique. C'est ainsi que le pouvoir réfrin- 
gent du benzol annonce la présence de trois doubles 
soudures, et confirme la formule de KekuU. Le géraniol 
a pour formule CioB^gO, et présente les caractères d'un 
alcool primaire. On a trouvé n^= 1,4745, d'où le pou- 
voir réfringent moléculaire 48,71. Faisant la somme des 
pouvoirs réfringents atomiques (pour lumière jaune), nous 
trouvons : 

2,494 X 10«S4»940 
4,051 X 18» 18,918 
1,517 1,517 

45,375 

Il faut ajouter deux fois la valeur d'une double soudure 
(1,707 X 2) pour arriver au total 48,78, très voisin du 
chiffre expérimental. Le géraniol parait donc renfermer 
deux doubles soudures : or, un alcool CioHigO, à deux 
doubles soudures, ne saurait renfermer un groupement 
annulaire et doit appartenir à la série grasse. Cette con- 
clusion se trouve d'ailleurs confirmée par les propriétés 
chimiques de la substance. 

Remarques. — 1^ La signification du facteur 2l^ 
repose sur la théorie des diélectriques de Clausius et 
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Mosotti et sur la théorie électro-magnétique de la lumière 
de MaxweU (BrûfU, Berichte der Deutschen chem. GeseUsch., 
19°»* année, p. 2756, et /. Traube, Ibidem, 29"« année, 
p. 2735). — Quant au facteur (n — 1) de la formule de 
Gladstone et Dole, il est aisé d*en pénétrer le sens. Rap- 
pelons-nous que 

sio t V 

sin r t?i ' 

en désignant par v et Vi les vitesses de transmission de 
Tonde lumineuse dans Tair et dans le liquide considéré. 
Par conséquent, 

t? — V, 



n — i = 



Vf 



2*^ Pour l'étude des pouvoirs dispersifs (moléculaires 
et atomiques), je renvoie le lecteur aux publications de 
W. Brilhl, dans les Berichte der Deutschen chem. GeselU 
schaft et dans le Zeitschrift fur physikaiische Chemie, 1887 
et 1891. 

Le pouvoir rotatoire. 

Un polarimètre se compose essentiellement d'un nicol 
polariseur et d'un nicol analyseur. 

Les niçois étant croisés, l'appareil ne laisse pas passer 
la lumière, le champ reste obscur. Mais si l'on interpose 
entre niçois croisés une lame de Spath d'Islande, taillée 
perpendiculairement à l'axe optique du cristal (et si l'on 
opère en lumière monochromatique), on observera non 
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plus un champ uniformément obscur, mais des anneaux 
concentriques éclairés, traversés par une croix noire. 

Si au lieu de Spath d'Islande nous interposons entre 
niçois croisés une lame de quartz taillée perpendiculai- 
rement à l'axe optique du cristal, nous observerons encore 
une figure semblable, mais les quatre bras de la croix 
noire ne se rejoindront plus et le centre de l'image sera 
plus ou moins éclairé. Pour rendre ce centre tout à fait 
obscur, nous devrons tourner le nicol analyseur d'un 
certain nombre de degrés (suivant l'épaisseur du quartz) 
à droite ou à gauche (suivant la nature du cristal employé). 
Le quartz a donc fait subir une rotation au plan de pola- 
risation du rayon extraordinaire sorti du nicol polariseur. 

Beaucoup de substances jouissent de la même propriété 
que le quartz hémiédrique. Parmi elles on rencontre un 
grand nombre de produits naturels : acides végétaux, 
sucres, hydrates de carbone, glucosides, terpénes et 
camphres, albuminoïdes, alcaloïdes. 

Pour étudier ces substances, ou leurs solutions, au 
point de vue de Y aclivité optique, on pourrait les renfermer 
dans un cylindre à parois terminales transparentes, et 
interposer le système entre niçois croisés. Pour rétablir 
l'obscurité primitive, il faudrait tourner l'analyseur d'un 
certain nombre de degrés. Mais on juge mal de l'obscurité 
maxima, et l'appareil ne donnerait pas des chiffres suffi- 
samment exacts. Il manquerait absolument de précision. 

Aussi a-t-on construit des polarimètres plus perfec- 
tionnés. Les instruments diffèrent par les accessoires 
destinés à rendre l'observation précise. 

Comme appareil type, je choisis le polarimètre a 
PÉNOMBRE DE Laurent. Cet instrument, construit pour 
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lumière monochromatique jaune (flamme du sodium), 
comprend essentiellement les parties suivantes : 

Une lame de bichromate de potassium B, destinée à 
tamiser la lumière jaune; 

Un nicol polariseur P ; 

Une lame de quartz ou de mica, taillée parallèlement à 
Taxe optique du cristal, et d*une épaisseur telle qu'elle 
produise une dififérence de marche d'une demi-longueur 
d'onde entre les deux rayons qu'elle donne par double 
réfraction. Cette lame couvre à moitié l'ouverture 0; 

Un tube R, fermé de part et d'autre par des glaces, 
servant de récipient au liquide étudié; 

Un nicol analyseur À; 

Enfin, une petite lunette d'approche L, à mettre au 
point sur l'ouverture 0. 



j 



n^s7 



T 3 



as 



FIG. il. 



Supposons que le plan de polarisation du nicol P soit 
indiqué par la droite OB (fig. 12), et forme avec l'axe 
principal OA de la lame de quartz un angle a. Pour la 
moitié de droite du champ visuel, la vibration OB peut 
être censée résulter des composantes OA et 06. Pour ie 
demi-champ de gauche (côté quartz), nous aurons les 
composantes OA et 06', cette dernière étant opposée à sa 
correspondante 06 à cause du retard d'une demi-longueur 
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d'onde provoqué par le quartz. Les composantes 0Aet06' 
du demi-champ de gauche peuvent être synthétisées en 
une résultante OB'. Si maintenant nous rendons le plan 
de polarisation de l'analyseur perpendiculaire à OB (en 
le disposant suivant cc\ fîg. 15), le demi-champ de droite 
se trouvera obscurci, tandis que le demi-champ de gauche 
laissera encore passer de la lumière. Si, au contraire, nous 
disposons le plan de polarisation de l'analyseur perpendi- 
culairement à OB' (en lui donnant la direction cc\ iig. 14), 
nous constaterons l'obscurité de la moitié gauche du 
champ visuel et un restant d'éclairage pour l'autre moitié. 







FiG. 42, 13, 14, 15. 



Pour obtenir l'égalité d'éclairage de tout le champ, il 
faut que le plan de polarisation de l'analyseur soit perpen- 
diculaire àOA(fig. 15). Supposons que cette condition soit 
réalisée, et réglons notre appareil de telle manière que 
l'aiguille indicatrice, solidaire de l'analyseur, marque 0° 
sur le cercle gradué C (flg. 11). Si nous introduisons 
maintenant dans le tube récipient un liquide optiquement 
actif, les vibrations OB et OB' seront toutes deux déviées 
d'un même angle et dans le même sens, et l'égalité 
d'éclairage cessera d'exister. Pour ramener les choses en 

6 
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Fétat, il faudra faire subir au nicol analyseur une rotation 
égale à celle des vibrations OB et OB'. Il ne reste plus 
dès lors qu'à lire Tangle marqué par Taiguille sur le 
cercle gradué. 

L'angle de rotation est proportionnel à l'épaisseur de 
la couche de substance active traversée par les rayons 
lumineux. La valeur *, a étant l'angle de rotation mesuré, 
et / la longueur de couche en décimètres, est constante 
pour une substance déterminée, pourvu que Ton opère 
toujours à la même température et avec la même lumière. 

Pour rendre comparables les effets produits par des 
substances différentes, on divise la déviation * par la 
densité. L'expression ^ est le pouvoir rotatoire spéci- 
fique et se trouve représentée en abréviation par [aj^ 
ou [a]y, suivant que la détermination a été faite au moyen 
de la lumière jaune du sodium ou au moyen de la lumière 
blanche (saccharimètre soleil, teinte de passage). 

Pour les substances solides dissoutes dans un milieu 
inactif, le pouvoir rotatoire est ~^, d étant la densité de 
la solution, et p le pour-cent de la substance dissoute. 
Ce pouvoir rotatoire est souvent plus ou moins variable 
suivant la nature du dissolvant, la concentration, le 
temps écoulé depuis la dissolution, etc. (birotation du 
sucre en solution aqueuse). 

Cause du phénomène. — Reusch a montré (1869) que 
l'on peut artificiellement former un système doué d'acti- 
vité optique en superposant de minces lames de mica 
(à deux axes), de telle manière que les axes optiques des 
différentes lames constituent une disposition en spirale. 
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Une disposition analogue des particules cristallines 
peut être admise dans le quartz et dans d'autres cristaux 
optiquement actifs. Mais il serait difficile de faire la 
même hypothèse en ce qui concerne les substances 
liquides ou dissoutes. Ici la structure en spirale doit être 
la propriété des molécules elles-mêmes. C'est ce qui est 
confirmé par une expérience de Biot, démontrant que 
Factivité optique appartient même à la vapeur des 
substances liquides douées de pouvoir rotatoire. 



L'hypothèse de Le Bel et van 't Hoff. 
Stéréochimie du carbone. 

L'étude chimique des substances optiquement actives 
a démontré que dans toutes il existe au moins un carbone 
asymétrique. On désigne ainsi un atome de carbone dont 
les quatre valences sont saturées par des éléments ou 
radicaux différents. C'est donc par les propriétés du 
carbone asymétrique qu'il faudra tâcher d'expliquer 
l'existence des modifications optiques présentées par 
certaines substances. 

Si nous admettons que les quatre valences d'un atome 
de carbone sont dirigées vers les angles d'un tétraèdre, 
nous voyons tout de suite qu'un corps du type Cabcd 
correspond à deux formules non superposables, formant 
l'image spéculaire l'une de l'autre. 

Dans les figures 16, d se trouve au-dessus du plan du 
papier, au sommet de la pyramide. Mais pour faire autour 
de la base le chemin a - 6 - c, il faut, dans un cas, tourner 
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dans le sens des aiguilles d'une montre, et, dans l'autre 
cas, en sens contraire. L'une des figures constitue l'image 
spéculaire de l'autre, et cet enantiomorphisme se retrouve 
généralement dans les propriétés optiques et cristallo- 
graphiques des corps du type Cabcd. 




FiG. 46. 

Pour plus de simplicité, nous avons dessiné des 
tétraèdres réguliers. Mais comme les atomes ou systèmes 
saturants diflfèrent de poids et de volume, il est plus que 
probable que leurs centres de gravité sont inégalement 
distants du carbone central, et que l'ensemble de la 
molécule présente une forme pyramidale irrégulière. La 
simplification des figures n'influe du reste en rien sur le 
fond même de notre interprétation du pouvoir rotatoire. 





FiG. 47 a. 



FiG. 47 A, 
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Ayons donc le carbone actif au centre d'un tétraèdre 
régulier (fig. 17), et garnissons les angles de quatre 
éléments ou radicaux monovalents, dont l'importance 
décroisse dans Tordre des chiffres 4, 3, 2, 1. Nous pou- 
vons construire deux modifications non superposables. 

Considérons la face 1-2-4. 

Le groupement A, plus volumineux que 2, est proba- 
blement aussi plus éloigné du carbone central (sinon par 
le point d'attache, du moins par le centre de gravité). 
De même, 2 est plus éloigné que 1. Il en résulte que la 
face 4-2-1 représente une hélice droite (que Ton des- 
cend en tournant dans le sens des aiguilles d'une montre). 
Pour représenter matériel- % 

lement cet état de choses, \>^; 

prenons un triangle de pa- j^^^^ 

pier représentant la face y "^ \ 

1-2-4, et embrochons-le / \ 

par son centre sur une tige / \ ' \ 

de verre. Le carbone cen- / i * /* \ 

tral se trouve sur la tige x \~"* ^V 

derrière le plan de la face ^ 

triangulaire. Replions le fig. 18. 

coin 4 vers nous, de manière à éloigner ce sommet du 
carbone central ; plions le coin 1 vers l'arrière , de 
manière à figurer son rapprochement plus grand du car- 
bone central. Le coin 2, non plié, occupe une position 
intermédiaire. 

Un rayon lumineux allant dans le sens de la flèche 
rencontre une hélice droite, et il en est de même d'un 
rayon venant en sens opposé. La face 4-2-1 constitue 
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donc une hélice droite dans quelque sens que le rayon 
lumineux vienne la traverser. 

Voyons maintenant ce que feront les quatre faces de 
nos deux tétraèdres enantiomorphes (fig. 17a et 176). 



a. La face 3-2-1 tourne à gauche, 
» 4-5-1 » droite. 
» 4-3-1 » gauche. 
» 4-3-2 » droite. 



b. La face 3-2-1 tourne à droite 
» 4-2-1 )» gauche, 
rt 4-3-1 » droite. 
» 4-3-2 » gauche. 



Dans Tune comme dans l'autre figure, il y a deux faces 
à rotation droite et deux à rotation gauche. Mais les faces 
qui tournent à droite dans Tune, tournent à gauche 
dans l'autre. Il est probable que dans une solution les 
molécules ne sont pas orientées dans un sens déteriûiné, 
et que la rotation observée n'est que la somme algébrique 
des efiFets optiques des difiFérentes faces des molécules 
dissoutes. 

Dans la théorie que je viens d'exposer, il est aisé de 
montrer que le carbone asymétrique est la condition 
sine qua non de l'activité optique. Dans une substance du 
type C,,i,4,3, l'activité ne peut plus se produire. 





Fig. 19 a. 



Fig. i9b. 
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Dans la figure 19 a, 

La face 2-1-1 est inactive. 

» 3-1^1 » 

» 3-2-1 tourne à gauciie. J Effets opposés 

» 3-2-1 (plan du papier) » droite. ) et égaux. 

Dans la figure 19 6, les faces 2-1-1 et 3-1-1 sont 
inactives, la face 5-2-1 (au sommet) tourne à droite, 
3-2-1 (plan du papier) tourne à gauche. Ces deux der- 
niers effets étant égaux et opposés, la résultante est 
nulle. 

Examinons maintenant une molécule à deux C asymc- 
triques, et prenons d'abord \e ,type Cj^îb-Ci,,,, tel que 
nous le rencontrons dans Tacide tartrique. Quatre modi- 
fications sont possibles. En effet, les deux systèmes asy- 
métriques, dont la juxtaposition constitue la molécule, 
peuvent : 

1*^ Être tous les deux dextrogyres ; 

2<^ Être tous les deux lévogyres ; 

3<* Être l'un dextro-, l'autre lévogyre, avec résultante 
nulle; 

Enfin, 4° deux molécules d'activité contraire peuvent 
combiner leurs effets et constituer une solution inactive, 
de laquelle peut cristalliser une substance inactive égale- 
ment. Mais cette substance est dédoublable en deux modi- 
fications actives. Cette quatrième variété est dite racé- 
mique. 

Par une représentation complète du type C|,i,s-C,,,,5, 
nous pouvons examiner l'effet de toutes les faces tétra- 
édriques. 
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Chaque moitié de la molécule étant plus pesante et 
plus volumineuse que les atomes ou radicaux 1-2-3, 
c'est par 4 qu'il faudra la représenter. 






-2 t 
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Pour les huit faces de la figure 20, l*', nous trouvons 
les effets optiques suivants : 



Dans le tétraèdre supérieur. 
La face 4-2-1 tourne à gauche. 
» 4-3-1 » droite. 
}» 4-3-2 » gauche. 



3-2-1 



droite. 



Dans le tétraèdre inférieyr. 
La face 4-2-1 tourne à gauche. 
» 4-3-1 » droite. 
» 4-3-2 » gauche. 
» 3-2-1 » droite. 



Pour chaque tétraèdre, l'effet se réduit encore une fois 
à la différence de deux rotations droites et de deux rota- 
tions gauches. L'effet des deux pyramides tétraédriques 
est égal et de même signe : l'ensemble est optiquement 
actif. 

Si nous examinons de la même manière la figure 20, 2'', 
nous constaterons un effet égal à celui de la substance 
précédente, mais de sens contraire. Dans le 5° et le ¥ 
de la figure 20, nous trouvons la représentation de la 
modification inactive non dédoublable. Les deux moitiés 
de la molécule ont un effet optique égal, mais de signe 
contraire. Étudions, par exemple, la figure 20, 5*». Nous 
trouvons : 



Tétraèdre supérieur. 

La face 3-2-1 dextrogyre. 
» 4-2-1 lévogyre. 
» 4-3-1 dextrogyre. 
» 4-3-2 lévogyre. 



Tétraèdre inférieur. 
La face 3-2-1 lévogyre. 
» 4-2-1 dextrogyre. 
» 4-3-1 lévogyre. 
» 4-3-2 dextrogyre. 



Je crois inutile de donner avec le même luxe de détails 
la théorie du type C|,j|,8 — €4.5,6. 

Ce cas rentre d'ailleurs dans la règle générale d'après 
laquelle une molécule qui renferme n atonies de carbone 
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asymétriqjies fait prévoir 2" modifications actives, La 
démonstration de cette règle se trouve dans le tableau 
suivant : 



CaWn. 



Ca*c - Cd'f. 

Catc — Cd'f. 
- Cd,f. 



) Deux modifications actives. Le tableau 
t ne tient pas compte des modifications 
) racémiques. 

Quatre (2*j modifications actives. Pour 
le type simplifié Cabc Cabc^ les modifi- 
cations 2 et 3 deviennent identiques et 
inactives par elles-mêmes. 



Huit (25) modifications actives, indé- 
) pendamment des combinaisons racé- 
miques. 



-CM 

-CM 

Catc — Cd* — Cfih 

-CM 
— Cde — Cfffh 

-CM 



Et ainsi de suite... 

Il nous reste à appuyer par des exemples la théorie que 
nous venons de développer. 

Substances à un carbone asymétrique. — Nous prévoyons 
deux modifications actives et une inactive (par mélange). 



Acide éthylidénolactique : 

CH5 — Choh — CO,H. 



(*) Cette disposition indique un carbone asymétrique dextrogyre. 
(**) Cette disposition indique de même une action lévogyre. 
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On connaît : 

1*» L'acide inactif, l'acide lactique ordinaire. 

S"" La modification droite. Elle existe dans le suc 
musculaire. On Tobtient artificiellement en cultivant le 
Penidllium Glaucum sur de l'acide lactique de fermen- 
tation. La modification gauche est détruite en plus grande 
quantité, de sorte que le milieu devient dextrogyre. 

3"^ Enfin, il existerait dans certaines eaux de fontaine, 
en Hongrie, un bacille lévolactique dédoublant le sucre 
de canne avec formation d'acide lactique gauche, [«J^ 
= — 4°,3 {Schardinger). 

Acide mcUiqtÂe : 

COOH - ChOH - CHj — COOH. 

On connaît : 

1® L'acide lévogyre, des baies de sorbier. 
2** L'acide racémiqm {inactif par mélange), obtenu 
artificiellement : 

a) Par réduction de l'acide tartrique racémique (au 
moyen de HI) ; 

b) Par l'action de l'eau sur l'acide fumarique : on 
chauffe ce dernier à IW avec une solution étendue de 
NaOH. 

3° L'acide droit : 

a) Par réduction de l'acide tartrique droit (au moyen 
deHI); 

b) Par dédoublement de l'acide racémique. On prend 
une solution saturée de malate inactif de cinchonine et 
l'on amorce la cristallisation par un cristal de malate 
gauche de la même base. Bremer a obtenu ainsi des 
cristallisations de malate gauche, la modification contraire 
restant en solution. 
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La coniine 

H, 

C 

/ \ 
H,C CH, 

I 1 

HjC Cil -^ Cgn7 

\ / 
N 
H 

1** La coniine naturelle est dextrogyre. 

2® La modification racémique a été obtenue synthéti- 
quement par Ladenburg. L'a-méthylpyridine chauffée 
avec de Taldéhyde acétique donne la-aUylpyridine. Par 
réduction au moyen du Na métallique, on obtient la 
coniine inaclive. 

3** Une solution saturée de tartrate acide de coniine 
inactive, amorcée par un cristal de tartrate acide de 
coniine droite, donne une cristallisation de ce dernier 
sel. Dans les eaux mères s'accumule le sel de coniine 
gauche. 

Il y aurait encore bien d'autres exemples à citer. Je ne 
signalerai plus que Tacide valérianique actif, Talcool 
amylique actif, l'asparagine, etc. 

Substances à deux atomes de carbone asymétriques. — 
Nous prévoyons : une modification droite, une gauche, 
une inactive non dédoublable et une inactive racémique. 

Adde tartriqu£ : 

CO,H — ChOH — ChOH - COjH. 

C'est surtout à Pasteur que l'on doit l'étude des iso- 
méries optiques de cet acide. Nous connaissons : 
1** V acide droit. C'est l'acide tartrique ordinaire. 
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extrait de la crème de tartre. Il cristallise sans eau, en 
prismes clinorhombiques. Il est dextrogyre en solution 
aqueuse. Les tartrates cristallisent fréquemment avec 
facettes hémiédriques. 

^ Vacide racémique, cristallisant avec une molécule 
d'eau. Il peut s'obtenir par mélange équimoléculaire 
d'acide droit et d'acide gauche dissous. 

Pour préparer l'acide racémique, on chauffe l'acide 
droit avec un peu d'eau (un dixième de son poids), à 175®. 
11 se forme de l'acide racémique et de l'acide inactif 
séparables par cristallisation. 

L'acide racémique cristallise avec 1 aq. en cristaux 
rhombiques efïlorescents. Il est moins soluble que l'acide 
droit. Il forme des sels semblables à ceux de l'acide droit, 
mais sans facettes hémiédriques. 

La modification racémique se laisse dédoubler de la 
manière suivante. Une solution du sel acide de sodium 
ayant été saturée par de l'ammoniaque, on laisse la 
cristallisation se produire par évaporation spontanée. 
Il se forme de grands cristaux de tartrate double de 
sodium et d'ammonium, qui sont de deux espèces. Les 
cristaux de même espèce sont reconnaissables aux facettes 
hémiédriques qu'ils présentent. On fait alors le triage 
mécanique des deux modifications énantiomorphes. L'une 
est dextrogyre et fournit de l'acide droit. L'autre est 
lévogyre et fournit de l'acide gauche. 

Pour qu'il y ait ainsi dédoublement par cristallisation 
du sel double, il faut que les cristaux se forment à une 
température inférieure à 28**. Si, grâce à une concen- 
tration trop forte, la cristallisation ;se fait à une tempé- 
rature plus élevée, il se forme du racémate double de 
Na et de NH^ (inactif). 
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Le Pénicillium Glcmcum détruit de préférence l'acide 
droit et fournit un second moyen de dédoublement de 
l'acide racémique. 

3** Vacide tartrique gauche. 

Nous venons de voir comment on peut l'obtenir. 11 est 
très semblable à l'acide droit, mais tourne à gauche. Ses 
sels sont semblables aux tartrates droits, mais sont lévo- 
gyres. 

Les tartrates droits et gauches sont fréquemment iso- 
morphes, mais d'hémiédrie opposée (images spéculaires 
les uns des autres). 

4*» Vacide inactif. 

Pour l'obtenir, on chauffe l'acide droit avec un peu 
d'eau (Vio) à 165** pendant une couple de jours. Dans le 
mélange obtenu, il y a de l'acide droit, de l'acide racé- 
mique et de l'acide inactif. On isole ce dernier en se 
basant sur la solubilité de son sel acide de potassium 
(les autres tartrates acides sont très peu solubles dans 
l'eau). 

Remarques. — 1** Pour les dérivés d'une substance 
active, le pouvoir rotatoire se maintient dans le même 
sens aussi longtemps que l'ordre de grandeur des groupes 
saturants n'est pas modifié (Ph. Guye). C'est ainsi que 
les éthers neutres de l'acide tartrique droit sont dextro- 
gyres, et cela d'autant plus que le radical alcoolique 
introduit est plus considérable : le tartrate d'éthyle, par 
exemple, a un pouvoir rotatoire supérieur à celui du 
tartrate de méthyle. L'acide diacétyltartrique, provenant 
de l'acide tartrique droit, est lévogyre {Colson). Mais ici 
le groupement — OH transformé en — — COCH3 est 
devenu le premier en importance, et l'ordre de grandeur 
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des groupes se trouve modifié. L'anhydride diacétjl- 
tarlrique est au contraire dextrogyre : pour interpréter 
cette exception à la règle, il faut admettre que l'établisse- 
ment de la chaîne — CO — — CO — modifie l'incli- 
naison des faces tétraédriques, et par là même le sens de 
la rotation. 

2*» Les substances actives en solution sont fréquem- 
ment inactives à l'état cristallisé, et vice versa. Rammels- 
bergh (Berichte, 1869) distingue les catégories suivantes : 

a) Substances actives à l'état cristallin seulement : le 
quartz, le chlorate et le bromate de sodium, le sel de 
Schlippe; 

b) Substances actives en solution, inactives à l'état 
cristallin : l'acide tartrique, les malates, l'asparagine, les 
sucres, le camphre, etc. ; 

c) Un seul corps actif dans les deux conditions : le 
sulfate de strychnine (cristallisé avec aq.). 

De cet état de choses, le chimiste allemand conclut que 
les particules cristallines ne sont pas des molécules 
simples, mais des agrégats moléculaires. Pour les sub- 
stances de la série a, une disposition hélicoïdale doit être 
attribuée aux molécules dans la particule cristalline ou 
aux particules cristallines dans le cristal. Pour la caté- 
gorie b, une structure en hélice doit être le propre des 
molécules elles-mêmes. 

En étudiant d'après le système de /. Traube le volume 
moléculaire de l'acide tartrique droit et de l'acide racé- 
mique, on trouve que pour satisfaire à l'équation 

~ = 2 volumes atomiques -4- 25,9, 
a 

il faut doubler le poids moléculaire et admettre pour 
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Tétat solide la formule CgHi^Oi^. La particule solide 
de Tacide tartrique actif résulte donc de ragrégation 
de deux molécules identiques. La particule de Facide 
racémique se compose probablement de deux molécules 
d'activité contraire. 

Les prévisions de Rammelsberg se trouvant ainsi con- 
firmées, il reste à se demander comment la juxtaposition 
de deux molécules actives identiques peut donner nais- 
sance à un ensemble inactif. Je ne prétends pas résoudre 
définitivement cette question difficile, mais je veux 
présenter à Faidede figures une tentative d'interprétation. 

Voici d'abord comment je me représente (par l'acco- 
lement de deux arêtes homonymes) la combinaison de 
deux molécules monocarbonées : 




Deux molécules de même 
activité optique. 



Ensemble inactiC, 



FiG. 21. 



Pour juger de l'inactivité de la molécule double, il 
suffit d'appliquer les principes qui ont servi dé base à la 
théorie des isoméries optiques. 

Pour l'acide tartrique, la juxtaposition des arêtes homo- 
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nymes (1—4 par exemple) de deux molécules conduit à 
un eflfet du même genre. 




Combinaison de deux 
molécules de même 
s^^^. . yy X'^'^s^^ activité optique. 

*l -^ /f- /• - • - -V - -> Ensemble inaclif. 



FiG. 22. 



/ / 




Combinaison de deux 
molécules d'activité 
^ opposée. 

Ensemble inaclif. 



/ / 



/ / 



FiG. 23. 



Les molécules complexes ainsi formées sont inactives 
parce qu'elles ont perdu de leur asymétrie primitive. Le 
pouvoir rotatoire n'appartient qu'aux molécules Simples, 
telles que nous les rencontrons dans les éthers tartriques 
liquides ou dans une solution d'acide tartrique. La solu- 

7 
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lion aqueuse de TacicJe racémique est inactive parce 
qu'elle renferme des molécules droites et des molécules 
gauches en nombres égaux : toutes ces molécules sont 
simples. 

5° D'après un travail de M. Hermann Travbe (Jahrbuch 
fur Minéralogie, Beilageband, 4896)^ le camphre de pat- 
chouli et le camphre des laurinées manifestent à l'état 
cristallisé le même pouvoir rotatoire qu'à l'état amorphe 
(en solution). S'il faut en croire les prévisions du savant 
minéralogiste, on en arriverait à faire la même consta- 
tation pour bien d'autres substances encore, s'il était 
possible de les obtenir en cristaux volumineux et lim- 
pides et de les étudier polarimétriquement en lames 
suffisamment épaisses. La classification de Rammelsberg 
perdrait dès lors sa raison d'être, ou du moins la caté- 
gorie b disparaîtrait, et l'interprétation théorique des faits 
serait notablement simplifiée. 11 suffirait, en effet, de 
distinguer entre le pouvoir rotatoire moléculaire, dû à 
l'asymétrie de la molécule et constant à tous les états de 
la matière, et le pouvoir rotatoire cristallin, provoqué 
par le mode d'agencement des molécules dans la parti- 
cule cristalline. Dans les corps cristallisés, ces deux 
effets, indépendants l'un de l'autre, pourraient éventuel- 
lement se trouver combinés. 

4^ H. Landolt a démontré récemment (Berichte der 
Deutschen chem. Gesellsch.y 1896) que le chlorate de sodium 
finement pulvérisé en grains de 0,004 à 0,012 milli- 
mètre de diauîètre, conserve son pouvoir rotatoire intact. 
Poussée à ce degré de finesse, la pulvérisation n'a donc 
pas encore altéré la structure cristalline. 

5** On peut dire d'une manière générale que l'on n'a 
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pas encore découvert une substance douée de pouvoir 
rotatoire, qui ne renfermât au moins un C asymétrique. 
Mais on connaît des substances renfermant du carbone 
asymétrique et dépourvues d'activité optique. Cette cir- 
constance n'est pas de nature à renverser la théorie de 
Le Bel et Van *t Hoff, parce que les substances en question 
peuvent appartenir soit au type inactif, soit au type racé- 
mique. Les corps artificiels, obtenus par synthèse, ou 
résultant de la transformation de corps naturels sous 
l'influence d'une température élevée, appartiennent le 
plus souvent au type racémique. Les principaux modes 
de dédoublement des modifications de ce type sont les 
suivants : 

a) Cristallisation de sels. — Exemple : le tartrate 
double d'ammonium et de sodium. La cristallisation doit 
se faire en deçà d'une certaine température. 

b) Cristallisation de sels formés avec des acides ou des 
bases possédant Vactivité optique. — Exemple : le malate 
de cinchonine dans la préparation de l'acide malique 
droit. 

c) L'action de certains champignons (Pénicillium Glau- 
cum, Asperj^illus Niger, levure de bière, etc.). — 
Exemple : Dédoublement de l'acide tartrique racémique 
par le Pénicillium; ce champignon se nourrit de préfé- 
rence de la modification droite. En arrêtant la culture 
au moment voulu, on peut isoler la modification gauche. 

La même moisissure vivant aux dépens de l'alcool amy- 
lique racémique, détruit d'abord la modification droite. 

Dans ses études sur les hydrates de carbone, E. Fischer 
a eu plus d'une fois l'occasion d'appliquer ce mode de 
dédoublement. 
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Appendice. 

Pour compléter la stéréochimie du carbone, il convient 
de dire un mot d'un genre d'isomérie spécial à certaines 
substances dont la molécule renferme une ou plusieurs 
doubles soudures. 

Dans notre interprétation stéréochimique du pouvoir 
rotatoire, il est implicitement admis que deux C, liés 
entre eux par une seule atomicité, peuvent en toute 
liberté exécuter des mouvements de rotation sur. l'axe 
qui leur est commun. S'il n'en était pas ainsi, s'il y avait 
union rigide d'un carbone avec l'autre, nous devrions 
trouver des isoméries encore beaucoup plus nombreuses 
que celles qui ont été constatées en réalité. 

Mais cette libre rotation n'est plus possible lorsque les 
deux C voisins se tiennent par deux atomicités. Aussi 
constatons-nous alors des isoméries dont l'interprétation 
ne peut être demandée qu'à un 
nouveau genre de considérations 
stéréochimiques. 

Dans le schéma ci-contre, les 
deux liaisons intercarboniques 
sont à voir en perspective dans 
un plan perpendiculaire à celui 
du papier. 

Nous pouvons indiquer cette 
disposition plus simplement par 
la figure 23. 

La possibilité d'isoméries dé- 
pend maintenant de la similitude 
FiG. 25. ou de la variété des atomes ou 




FiG. 24. 



X 
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groupements qui viennent saturer les quatre atomicités 
libres. Des types 



a — C — a 


a — C — a 


0— C — a 


B 


i 


II 


a — C — a 


a — C — 6 


6-C-6 



il n'y a qu'une seule forme possible. Mais il y a isomérie 
entre les dispositions 





a-C-b 

II 
a-C-b 


et entre 






a — C — b 

II 
a — C — c 



et 



et 



II 
6 — C — a 



a-C — h 

II 
c — C — a 



Les deux atomes ou groupements a peuvent, comme 
on voit, se trouver du même côté du couple carbonique, 
ou des deux côtés de ce couple. Dans le pretnier cas, on 
a la modification cis (ou maléinoïde). Dans le second cas, 
c'est la modification trans (ou fumaroïde). Les cas d'iso- 
mérie de ce genre sont très nombreux. Voici quelques 
exemples: 



L'acide fumarique 



L'acide maléique 



HCCOjH 

Il . 
HOjCCH 



MCCO,H 

Il * 
HCCO,H 
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Les acides crotonique et isocrotonique 



'h>c='C<[Îo^„. 



Les acides angélique et tiglinique 






Les acides oléique et élaïdique, érucique et brassi- 
dique, cinnamiques, etc. 

Aux pages précédentes, nous avons étudié séparément 
deux causes d'isomérie stéréochiniique : le carbone asy- 
métrique et la double soudure entre carbones voisins. 
Ces deux causes produisent des effets combinés très 
intéressants dans les molécules annulaires polyméthylé- 
niques. Prenons pour exemple Tanneau à six atomes de 
carbone. Vhexaméthylène ou hexahydrure de benzol a 
pour formule CgHi^» et pour constitution 

H, 
C 

/\ 
H]C CHs 

I I 

HjC CH, 

\/ 
C 
H, 

Le remplacement de deux atomes d'hydrogène donne 
lieu aux isoméries ordinaires (ortho, meta, para) et en 
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outre à des modifications stéréochimiques. On connaît 
notamment deux acides hexahydrotéréphtaliques : 



n co,H 


H CO,H 


V 


V 


c 


C 


/\ 


/ \ 


H,C CH, 

1 1 


H,C CH, 

1 1 


1 1 
H,C CH, 


H,C CH, 


\/ 


\/ 


C 


C 


A 


A 


H CO,H 


CO,fl H 


Hodi&cation ci$. 


Modification trata. 



Pour les dérivés meta et ortho correspondants, la chose 
se complique encore de l'asymétrie des carbones qui 
portent les groupements COgH. 

En ce qui concerne les dérivés du benzol tétra- ou 
dihydrogéné, la complication est plus grande encore. 
Prenons pour exemple le cas de Vacide dihydrotéré" 
phtaliqv£. La position des doubles soudures détermine 
quatre isomères : 



CO,H 

1 


CO,H 
1 


CO,H 

1 


H CO,H 

V 


C 


C 


C 


C 


/^ 


/x 


/X 


/\ 


HC CH 


H,C CH 


H,C CH 


HC CH 


1 1 


1 1 


1 1 


n 


HC CH, 


HC CH, 


H,C CH 


HC CH 


\/ 


X/ 


\/ 


\/ 


C 


C 


C 


C 


A 


1 


1 


A 


H CO,H 


CO,H 


CO,H 


H CO,H 



La première de ces quatre formules renferme un car- 
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bone asymétrique et fait prévoir de risomérie optique. 
La dernière est une modification cis à laquelle correspond 
une modification irans (par transposition d'un des 
groupes CO2H). 

En réalité, Baeyer a pu isoler cinq acides dihydrotéré- 
phtaliques. 

Stéréochimie de l'azote. — Pour certaines substances 
azotées, il existe des cas d'isomérie dont on cherche à 
rendre compte par des considérations stéréochimiques. 
Je ne citerai que les modifications des aldoximes, des 
cétoximes, des acides hydroxamiques et de certains corps 
analogues. On connaît par exemple deux benzaldoximes 
auxquelles Beckmann attribue les formules 

CeHj — CH = i\OH et (^«Hg — CH — NH. 



H. Goldschmidt a étudié les combinaisons de ces sub- 
stances avec l'isocyanate de phényle, et est arrivé à la 
conclusion, que les modifications a et p de la benzal- 
doxime ont la même formule de structure. Wérner et 
Hantsch ont alors proposé de considérer ces modifications 
comme stéréo-isomères : 

QH. — CU CeH, — CH 

I II 

HON NOH 

Benz-anti-aldoxime. Benz-syn-aldoxirae. 

Cette théorie n'est pas encore définitivement admise, 
et Beckmann, entre autres, a fourni des expériences nou- 
velles en faveur de sa manière de voir. D'après F. Meyer, 
la cause de ces isoméries se trouverait dans la configu- 
ration de l'hydroxylamine. (Berichte 23, 2407.) 
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Mais il est temps de quitter le terrain de la chimie 
pure et d'aborder des sujets qui soient mieux en harmonie 
avec le titre de ce livre. 



Le pouvoir rolafoire magnétique. 

Des substances qui par elles-mêmes n'exercent aucune 
activité optique peuvent être amenées à manifester un 
pouvoir rotatoire plus ou moins énergique lorsqu'on les 
soumet à l'influence d'un puissant électro-aimant. Ce 
phénomène extrêmement intéressant a été découvert par 
Faraday (en 1845). W,-H. Perkin a eu l'honneur d'en 
développer l'étude au point de vue chimique. 

D'après le savant anglais, on dispose axialement entre 
pôles magnétiques perforés (ou garnis d'armatures per- 
forées) un tube polarimétrique rempli du liquide ou de la 
solution à examiner. Après excitation de l'aimant, on 
constate au polarimètre une rotation droite ou gauche 
suivant le sens de l'aimantation, et plus ou moins éner- 
gique suivant l'intensité du champ magnétique et la nature 
du liquide employé. 




FiG. 26. 



Pour obtenir des résultats comparables, on travaille 
constamment à la même lumière (monochromatique 
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jaune) et à la même température (lo"" C), et Ton étudie 
toutes les substances dans des tubes de même lon- 
gueur (10 centimètres). La rotation magnétique d'une 
substance est alors représentée par la formule 

aM 

T' 

En multipliant Tangle a par le volume moléculaire j^ 
on ramène les observations à ce qu'elles seraient si, le 
long d'un chemin donné, les rayons lumineux rencon- 
traient dans toutes les substances étudiées le métne 
nombre de molécules que dans l'eau. 

L'eau sert donc de terme de comparaison, et Perkin 
appelle pouvoir rotatoire magnétique moléculaire d'une 
substance la valeur '^ de cette substance divisée par la 
valeur correspondante de l'eau -^, les angles a et a' 
résultant de deux déterminations successives faites au 
moyen du même courant électrique. 

Le pouvoir rotatoire moléculaire (P. R. M.) des sub- 
stances organiques est une propriété additive. Dans une 
mém^e série homologue, il a pour ejcpression générale 

a -¥■ nb, 

La caractéristique a est spéciale à la série considérée, 
tandis que la constante 6, qui correspond à une diflFérence 
de CH2, vaut invariablement 1,023. Par n se trouve 
exprimé le nombre des atomes de carbone renfermés 
dans la molécule. 

Pour que des substances appartiennent à une même 
série, il faut qu'elles dérivent l'une de Tautre par homo- 
logie véritable ou normale. Deux substances isomères, 
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Tune à chaîne normale, Tautre à chaîne ramifiée, n'ont 
pas le même p. r. m. 

Voici maintenant un aperçu des principales valeurs 
trouvées pour les caractéristiques a. 



SUBSTANCES. 




a. 




a. 


ParafBnes : CnHto+i ..... 


normales 


0,508 


iso- 


0,62i 


Alcools : CnHSa+fO 


normaux 


0,699 


secondaires 
ou iso- 


0,8U 


Éthers simples on mixles . . . 


» 


0,642 


iso- 


0,932 


Aldéhydes : CoHtnO 


normales 


0,S6i 


iso* 


0,375 


Célones 




0,375 






Acides : CnHxnOi 


normaux 


0,393 


iso 


0,509 


Éthers composés de l'acide acéti- 
que, à partir de l'acétate d'étbyle. 




0,370 


iso- 


0,485 


Éthers composés du radical étbyle, 
à partir du propionate .... 




0,337 


iso- 


0,449 


Éthers éthyliques des acides de la 
série bUcciDique 




0,196 






Chlorures : CnHîn+iCl .... 




i,988 


secondaires 
ou iso- 


2,068 


Bromures : CnHso+iBr .... 




3,816 


1 


3,924 


lodures 




8,01i 


» 


8,099 


Éthers éthyliques d'acides non sa- 
turés : CoB«n-«0« 




i,45i 







Des p. r. m. plus ou moins anormaux, supérieurs aux 
valeurs calculées, s'observent pour les deux ou trois pre- 
miers termes des séries homologues, et en général pour 
les substances à poids moléculaire peu élevé. 
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De même que pour le pouvoir réfringent, les influences 
constitutives jouent un grand rôle. Une double soudure, 
par exemple, augmente considérablement la caracté- 
ristique a, ainsi que cela résulte du dernier chiffre de 
notre tableau. Mais cette augmentation est loin d'être 
constante : entre les bromures de vinyle et d'éthyle, la 
différence des p. r. m. est de 0,369, tandis que pour les 
iodures des mêmes radicaux, elle atteint 1,708. 

Somme toute, la rotation magnétique des dérivés du 
carbone n'a pas conduit à un système aussi nettement 
établi que celui du pouvoir réfringent ou du volume ato- 
mique. J'ajouterai que les observations ont été étendues 
à l'étude des corps de la chimie minérale, et que l'inter- 
prétation des pouvoirs rotatoires des acides, des bases et 
des sels en solution aqueuse, paraît devoir offrir des 
difficultés. 

Je me permets donc de ne pas insister davantage sur 
ce sujet très intéressant, mais assez ingrat, et dont l'élude 
pratique exige un matériel opératoire qui n'est pas à la 
disposition du premier chimiste venu. 

Ceux qui s'intéressent spécialement à la question feront 
bien de consulter les publications de Perkin et de lire 
également Jahn {Wiedemanns Ann., 43, 280), Wachsmuth 
(Ibid., 44, 377) et Schônrock [Zeitschrift fur physikalische 
Chemie, H, 755). 

Nom poursuivons notre étude de l'état liquide par les 

PROPRIÉTÉS DES SOLUTIONS. 



Solutions. 
Le volume moléculaire des corps dissous. 

La densité d'une solution se détermine comme celle 
d'un liquide homogène, à l'aide du picnomètre ou de la 
balance de WestphaL 

Si nous considérons une solution renfermant une 
molécule-gramme de substance dissoute, il paraît évident 
que le volume occupé par cette dernière est égal au 
volume de la solution diminué de celui de l'eau dissol- 
vante. C'est ce que l'on exprime par l'équation 

M -¥- ag ag 
( *) • • ^'m =• : centimètres cubes, 

en désignant par M le poids moléculaire du corps dissous, 
par ag le poids en grammes de l'eau dissolvante, par d 
la densité de la solution et par 3 la densité de l'eau 
(d et d k IS"", par rapport à l'eau à son maximum de 
densité). 

L'emploi de cette formule a sulfi pour démontrer que 
le volume moléculaire en solution est avant tout une 
propriété additive. En effet, la substitution d'un métal à 
un autre dans une série de sels laisse le volume molécu- 
laire invariable (Na à Li, à H) ou provoque une variation 
constante (K à Na, par exemple). 

Mais cette formule conduit souvent à des volumes 
moléculaires excessivement réduits ou même négatifs. 

/. Traube est jparvenu à la corriger en partant des 
considérations suivantes. Lorsqu'on détermine pour une 
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même substance (non associante) le volume moléculaire à 
Vétat homogène 

V =îî 

et le volume moléculaire en solution aqueuse 

M -I- aqf aq 

d S 

on constate généralement que 

(2) r^«V„-i3«%5. 

En réalité, ce n'est probablement pas le volume du 
corps dissous qui diminue de IS^^^S, mais c'est l'éta- 
blissement d'attractions nouvelles (entre molécules hété- 
rogènes) qui diminue d'autant le volume global et surtout 
celui de l'eau dissolvante. Quoi qu'il en soit, la contraction 
produite porte sur la valeur r„ résultant de notre équa- 
tion (1). 

Nous avons vu que le volume moléculaire de la sub- 
stance homogène est égal à la somme des volumes 
atomiques augmentée d'un covolume de 25^%9. En solu- 
tion aqueuse, le covolume paraît diminué de 13,5 unités, 
de sorte que nous avons les équations : 

(3). . . V„ = — = 2 volumes atomiques -♦- 25*%9, 
d 

(4) v^ «IJ^ — î!^ = 2 vol. alora. -h (25« 9 — 13«%5). 

A une température voisine de 15^, et pour des solutions 
aqueuses étendues (1 à 3 ""/o), on peut .calculer la somme 
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des volumes atomiques d*après les constantes de J. Traube, 
déjà signalées antérieuremenl. Chaque formation annu- 
laire (à six carbones) provoque un resserrement de 8*^%1. 
L'établissement de doubles ou de triples soudures entre 
deux atomes de carbone paraît être sans influence (?). 

Cette théorie a été appliquée à un grand nombre de 
substances organiques liquides ou même solides : acides, 
alcools, éthers, cétones, amides, aminés, phénols, etc. 
Rarement la différence entre le v^ théorique et le v^ 
expérimental atteint dfeux ou trois unités. 

Cela provient de ce que les irrégularités dues à la for- 
mation de particules polymères ne se présentent pas ici. 
En solution aqueuse, les molécules sont simples, comme 
à l'état gazeux, et des substances même très associantes, 
telles que l'alcool méthylique, l'acide acétique, la glycé- 
rine, donnent en solution étendue des volumes molécu- 
laires normaux, conformes à l'équation (4). En revanche, 
la configuration des corps exerce souvent une influence 
dont il faudra apprendre à tenir compte : des isomères 
cis-trans ou des isomères de position de la chimie aro- 
matique n'ont pas toujours exactement le même volume 
moléculaire {vj}. 

Remarqttes. — 1*» L'équation (4) ne se trouvera vérifiée 
que si le poids moléculaire admis est conforme à la 
réalité. La détermination de la densité d'une solution 
permet donc de contrôler le poids moléculaire de la 
substance dissoute. 

2® Nous avons vu que, d'une manière générale. 



«« = V^-.13,5. 
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La relation est moins simple lorsque la substance 
liquide homogène est constituée par des particules poly- 
mérisées. Dans ce cas, 

25,9 

V^ = 2 volumes atomiques -*- 

n 

v„, = Z volumes atomiques -*- (25,9 — i3,5), 
et, par conséquent, 

n 

3** Pour la plupart des substances organiques solides 
ou liquides, étudiées en solution concentrée dans certains 
dissolvants, tels que le benzol, le chloroforme, l'acide 
acétique, etc. (*), on constate généralement que le volume 
moléculaire dissous 

M + dissolvant dissolvant 



est égal à la somme des volumes atomiques augmentée 
d'un co volume (25,9). La substance dissoute se trouve 
donc à l'état de molécules simples et, la dissolution 
n'étant guère accompagnée d'une contraction, le covolume 
garde toute sa valeur. 



L'alcool méthylique et Talcool éthylique ne conviennent pas. 
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4*» Pour les substances solides, prises à l'état homo- 
gène, on constate, au contraire, que 

M ., , ^ , 25,9 

— = i volumes atomiques -i 

d n 

Ces corps sont donc généralement constitués par des 
particules polymérisées. 

5*^ Nous verrons ultérieurement que les molécules 
salines (acides, bases et sels), en se dissolvant dans Veau, 
subissent généralement une dissociation. Une molécule 
de chlorure de sodium, par exemple, ne reste pas h l'état 
unitaire, mais donne naissance à deux particules (Na et 
Cl, ou NaOH et HCl). Si la solution est suffisamment 
étendue, le dédoublement est complet, et, comme le 
nombre des particules dissoutes se trouve ainsi doublé, 
la contraction éprouvée par la solution est doublée égale- 
ment. Nous aurons donc 

r„ = 2 volumes atomiques -♦- (25,9 — 2 X 13,5). 

En lisant les chapitres relatifs à la constitution des 
solutions salines, on verra aisément de quelle manière il 
faudra tenir compte du degré de dissociation. 



La pression osmotique. 

Préparation d'une paroi semi-perméable. — On lave 
soigneusement un petit vase de pile. On l'imprègne d'une 
solution de sulfate cuivrique à 3 °/o par exemple; on le 
lave un instant à l'eau distillée, puis on l'essuie légère- 

8 
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ment avec du papier buvard. On le remplit alors d'une 
solution étendue de ferrocyanure de potassium (5 ""jo) et 
on le replonge dans la solution cuivrique. Là où les solu- 
tions se rencontrent, il se forme une couche de ferro- 
cyanure de cuivre. D'après Pfeffer, à qui nous empruntons 
ces détails, il faut que le précipité se dépose à la surface 
intérieure de la paroi poreuse, et un peu dans celte paroi. 
De plus, il doit constituer une couche mince, adhérente 
et parfaitement continue. Toutes ces conditions ne sont 
point faciles à remplir. 

Il n'est pas nécessaire d'ailleurs d'avoir recours au 
ferrocyanure cuivrique. D'autres précipités, tels que l'hy- 
drate ferrique, l'acide silicique, le phosphate de chaux, 
le tannate de gélatine, etc., ont été employés avec succès. 

Le vase ainsi préparé est devenu moins perméable à 
l'eau. Celle-ci ne passe plus que lentement, et sous 
l'influence d'une pression plus ou moins élevée. Mais si, 
au lieu d'eau distillée, on met à l'intérieur du vase une 
solution d'une substance organique ou minérale, il faut 
une pression bien plus considérable encore pour faire 
filtrer quelque chose, et ce qui passe n'est pas la solution, 
mais de l'eau pure. 

Pour compléter notre appareil, il ne faut plus que le 
relier, par des joints absolument étanches, à un mano- 
mètre, et constituer ainsi une cellule osmotique. {Pfeffer, 
Osmotische Unlersuchungen. Leipzig, 1877.) 

Adie a modifié quelque peu le procédé. Il fait égale- 
ment usage d'un vase de pile d'une hauteur de 3 pouces 
et d'un diamètre intérieur de 1 pouce. La partie supé- 
rieure de l'appareil est en verre et fixée au vase poreux 
par de la cire d'Espagne. 
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Adie produit le précipité dans l'épaisseur même de la 
paroi poreuse. Il plonge le vase (sec et propre) dans une 
solution de CUSO4, pendant qu'il verse la solution de 
ferrocyanure dans l'intérieur du petit récipient A. L'en- 
semble, c'est-à-dire l'appareil A et les 
solutions qui le baignent, est ensuite 
soumis au vide pendant deux ou trois 
jours. L'air sort des pores du vase, et la 
paroi semi-perméable prend naissance. 
Elle devient même assez épaisse et capa- 
ble de résister à des pressions de 4 à 
4 V2 atmosphères. 25 à 50 '^/o des prépa- 
rations réussissent. 

Par des lavages longs et répétés, on 
nettoie complètement la cellule, puis on 
y soude le tube manométrique B. 

Voici maintenant les expériences osmo- 
tiques que l'on peut faire au moyen des 
appareils décrits. 

A l'intérieur de notre cellule complè- 
tement montée et mise en rapport avec un manomètre 
à mercure, mettons une solution de sucre à i ^o, puis 
étirons à la lampe l'extrémité a du tube de verre terminal 
(l'opération exige un peu de pratique, mais n'est cepen- 
dant pas bien difficile). Mettons ensuite l'appareil dans 
de l'eau distillée. L'eau entrera dans l'appareil en y pro- 
voquant un accroissement de pression, mesurable au 
manomètre. Au bout de quelques jours ou de quelques 
semaines, la pression maxima sera atteinte et restera 
constante pendant un temps quelquefois très long. Cette 
pression obéit aux lois suivantes : 

i** Elle est proportionnelle à la concentration de la 
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solution employée. Cette règle est la loi de Mariotte, que 
nous avons étudiée pour Tétat gazeux. A la température 
de 15** : 

Une solution* de sucre à 1 «/o donne une pression de 53,5 Cm. Hg. 
» yy 2 » » 101,6 » 

» » 4 » » 208,2 » 

2*> La pression augmente avec la température, confor- 
mément à la formule 



dans laquelle 



P( = Po(i -^«0» 



a= — = 0,00367. 
273 



C'est la loi de Gay-Lussac, applicable aux gaz. 

Confirmation : Une solution de sucre donnant à 14*» 
une pression de 51 centimètres de mercure, a donné à 32** 
une pression de 64%4. 

L'analogie parfaite de la pression osmotique et de la 
pression gazeuse peut être montrée d'une façon plus 
probante encore. Une molécule-gramme de gaz donne 
pour la constante R de l'équation 

pt? — RT 

une valeur voisine de 84700, ainsi que nous l'avons 
démontré. Voyons la valeur que donne pour cette même 
constante la pression osmotique développée par une 
molécule-gramme de sucre dissous. Si nous prenons la 
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solution à 1 % et si nous opérons à la température de 0°, 
nous trouvons une pression osmotique de 49*^,3 de mer- 
cure, ou de 49,3 x 13,59 == 67i grammes par centi- 
mètre carré de surface. Comme la solution est à 1 Vo, 
une molécule-gramme de sucre occupe un volume de 
34200 centimètres cubes. Nous opérons à la température 
de la glace fondante, par conséquent T = 273**. Nous 
trouvons donc 



ï 273 



La constante R a donc approximativement la même 
valeur, qu'il s'agisse de pression osmotique ou de pression 
gazeuse, van 't Hoff s'est basé sur cette concordance pour 
énoncer la loi suivante : La pression osmotique d'une solur 
tion a la même valeur que la pression qu exercerait la 
substance dissoute si, à la température de Vexpérience, elle 
était gazeuse et occupait un volume égal à celui de la 
solution, 

La valeur de R a été trouvée sensiblement la même 
pour un certain nombre de corps. Il faut avouer cependant 
qu6 les essais osmotiques sont difficiles, et qu'ils n'ont 
été pratiqués que par quelques chimistes {Pfeffer, Laden- 
burg, Adie, etc.), sur un nombre assez restreint de 
substances. Mais cette critique n'a pas une bien grande 
portée, car la pression osmotique est liée par un rapport 
mathématique avec d'autres facteurs aisés à déterminer, 
et connus pour un très grand nombre de corps. La déter- 
mination directe de cette pression n'est donc pas telle- 
ment nécessaire. 
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D'ailleurs, les lois de la pression osmotique ont été 
confirmées par les expériences indirectes de Tamman, 
De Vries et Pringsheim. 

Comme le sucre se comportent la plupart des substances 
organiques et, en général, les corps à fonction chimique 
peu caractéristique. Un groupe extrêmement nombreux 
de substances se comporte d'une manière anormale : je 
veux parler des acides, des bases et des sels. La pression 
osmotique développée par ces corps en solution aqueuse 
est beaucoup plus grande qu'elle ne devrait l'être d'après 
la loi de van 't Hoff. Pour RCl, par exemple, la pression 
est presque double de la valeur normale. Nous aurons 
plus tard l'occasion de revenir sur ces irrégularités. Pour 
le moment, il suffit de les avoir annoncées. 



La tension de vapeur des soludons. 

La tension de vapeur d'une solution est inférieure à 
celle du dissolvant pur (Ba6o, 1848; Wûllner, i8SG; 
Raoult). 

Pour une même solution, la diminution de tension de 
vapeur représente, quelle que soit la température, une 
même fraction de la tension de vapeur du dissolvant pur. 



f-f'-zf^ 



X étant une constante. 

Lorsque, dans des quantités égales d'un même dissol- 
vant, on dissout de différentes substances des quantités 
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qui représentent une même fraction du poids moléculaire, 
on provoque une même diminution de tension de vapeur, 
quelle que soit la nature de la matière dissoute. 

La détermination de la tension de vapeur d'un dissol- 
vant ou d'une solution est une opération assez délicate. 
Aussi préfère-t-on généralement envisager le problème 
d'un autre point de vue, et chercher la surélévation 
qu'éprouve le point d'ébullition d'un liquide lorsqu'on y 
dissout un poids connu de substance. Cette substance 
doit n'être pas volatile dans les conditions de l'expé- 
rience. Son point d'ébullition doit être supérieur d'au 
moins 140^ à celui du dissolvant employé. 

On se sert de l'appareil Beckmann. 

Cet appareil se compose d'un petit ballon muni de trois 
tubulures et percé inférieurement 
d'un fil de platine. Il repose sur 
un carton d'amiante et est pro- 
tégé contre le rayonnement par 
une enveloppe de même ma- 
tière. Des trois tubulures, l'une 
sert à l'introduction du dissol- 
vant et de la substance à dissou- 
dre; une autre reçoit le ther- 
momètre ; la troisième' est mise 
en rapport avec un réfrigérant 
Soxhlet. 

Pour faire une expérience, on 
met sur le fond du ballon une 
couche assez épaisse de billes de 
verre, puis, à l'aide d'une pipette, 
on introduit une quantité pesée fig. 28. 
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de dissolvant et on allume le bec de Bunsen. La chaleur 
se communique au liquide par Tintermédiaire de la 
plaque d'amiante et du fil de platine. Lorsque Tébullition 
s'est établie, on règle la lampe de telle façon que le 
réfrigérant renvoie une goutte de liquide toutes les dix à 
vingt secondes. On peut ainsi maintenir une ébuUition 
très régulière, le thermomètre marquant une température 
constante à quelques millièmes de degré près. (iV. B. Le 
thermomètre Beckmann a le degré divisé en centièmes.) 

Après avoir trouvé le point d*ébullition du dissolvant 
pur, on introduit par la tubulure ad hoc une quantité 
pesée de la substance à étudier et on détermine à nou- 
veau le point d'ébullition. On constate alors que la tem- 
pérature s'est quelque peu élevée. 

Étant t9 la surélévation produite par l'introduction de 
p grammes de substance dans 100 grammes de dissolvant, 
l'expression ^ représentera la surélévation pour une solu- 
tion à i **/o, et - X M sera la surélévation moléculaire 
(c'est-à-dire le changement de point d'ébullition corres- 
pondant à la dissolution d'une molécule-gramme de 
substance dans 100 grammes du dissolvant). La suréléva- 
tion moléculaire se représente par E. 



-X M««E. 

P 



La valeur de Ë est indépendante de la nature de la 
substance dissoute, mais varie suivant le dissolvant 
employé. Pour l'eau, elle est 5,2; pour l'alcool, 11,5; 
pour l'acide acétique, 25,3; pour le benzol, 26,7. Cette 
valeur se trouve dans un rapport théorique avec la cha- 
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leur latente de vaporisation d'un gramme du dissolvant. 
Cette chaleur latente étant l, 

0,02 V 
E -. 



T = point d'ébullition en température absolue. 

Les substances qui font exception à la loi de van 't Hoff 
sur la pression osmotique, se conduisent ici également 
d'une manière anormale. Les acides, les bases et les sels 
provoquent une surélévation exceptionnellement forte du 
point d'ébuUition, surtout lorsqu'on les étudie en solution 
aqueuse. 

Le point de congélation (cryo8Copie). 

{Blagden, 1788; Rûdorfl', 1861; de Coppet, 1871 ; Raoult, 1882.) 

Lorsqu'une solution étendue commence à se congeler, 
la matière solidifiée est du dissolvant pur ou presque pur. 
Et le phénomène continue à se passer de la sorte aussi 
longtemps que le dissolvant rémanent suffît amplement à 
maintenir en dissolution toute la substance ajoutée. 

Le point de congélation d'une solution est inférieur à 
celui du dissolvant pur. 

Pour déterminer la température de solidification d'un 
dissolvant ou d'une solution, on se sert de l'appareil 
Beckmann. • 

L'instrument se compose de deux tubes à réaction 
engagés l'un dans l'autre, de manière à laisser entre les 
deux parois de verre une couche d'air (mauvaise conduc- 
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trice de la chaleur). Il faut, en outre, un thermoi 
très sensible, gradué en centièmes de degré, et ur 
tateur. , 

L'appareil se trouvant plongé dans un réfrigérant 
yenable, on introduit dans 1< 
intérieur une certaine qu. 
du liquide à étudier. Celui 
refroidit et reste encore er 
fusion à quelques dixièm< 
degré au-dessous de son 
de solidification. En ce moi 
on provoque une congélatioi 
tielle, soit par simple : 
tion, soit par l'introduction 
petite parcelle de substance 
lablement congelée. 

Aussitôt la solidification 
mence et le dégagement d< 
leur latente suffit pour 
monter le thermomètre juf 
point de congélation exac 
excédent de chaleur disp< 
serait absolument insensib 
thermomètre et servirait unique- 
ment à remettre en fusion une 
partie du liquide congelé. 

En faisant cette expérience 
une première fois avec un dis- 
solvant pur et ensuite avec ce même liquide tenant en 
dissolution une substance étrangère, on constate que la 
présence de celle-ci provoque un abaissement du point 
de congélation. 




FiG. 29. 
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Étant r rabaissement produit par la présence de p 
grammes de substance dans 100 grammes de dissolvant, 
Yabaissement moléculaire sera 

-X M «en. 

P 

Or, cette valeur est indépendante de la nature de la 
substance dissoute et constante pour un dissolvant donné. 

Mais C varie suivant la nature du dissolvant et se trouve 
en un rapport théorique avec la chaleur latente de fusion. 
Si nous représentons par l cette chaleur latente pour 
i gramme de dissolvant et par T le point de congélation 
en température absolue, nous aurons pour C la valeur : 

c = — ^i ). 

c, c, 

valeur calculée, observé. T. X 

Eau .... 18,9 18,S 273» 79 petites calories. 

Acide acétique. 38,8 39 273o-»-16o,7 43,2 » » 

Benzol ... 63 49 273o -f- 4o,9 29,1 » » 

Phénol ... 76 74 273«»-f-39o 25 » » 

On a déterminé C pour un assez grand nombre de 
liquides, et généralement le chiffre théorique se trouve 
suffisamment d'accord avec les résultats de l'observation. 



(*) Raoult. 

(**) van 7 Hoff. — Dans les calculs du savant néerlandais, p désigne 
la quantité de matière dissoute, non pas dans 100 grammes, mais 
dans (100 - p) grammes de dissolvant. Pour Tétude de solutions 
étendues, celte distinction n*a pas trop d'importance. 
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Cet accord n'est pourtant pas absolu, et même pour qu'il 
soit approximatif, il faut que certaines conditions soient 
remplies : 

1^ Les solutions étudiées doivent être suffisamment 
étendues ; 

2** La substance dissoute doit être de celles qui 
obéissent aux lois de la pression osmotique. 

Un acide, une base, un sel, en solution aqueuse, pro- 
voquent un abaissement multiple de celui qui est prévu 
par la théorie. 

Application pratique. 

Dans le système de Raoult, que nous allons exposer 
maintenant, on admet les abaissements moléculaires 
suivants : 

a) En solution aqueuse : 

18,9 (pratiquement 18,5) pour tous les composés orga- 
niques (excepté les ammoniums) ; pour les acides faibles 
et les bases faibles de nature minérale, tels que SOg, 
HgS, NH3. 

35, pour les alcalis (KOH, NaOH, etc.), les acides 
monobasiques forts (HCl, HNO3, etc.), les sels alcalins à 
acides monobasiques (KCl, C2H3O2K, etc.). 

40, pour les acides bibasiques forts (H2SO4), et pour 
les sels alcalins de ces acides (Na2S04, K2Cr04, etc.). 

45, pour les bases alcalino-terreuses (Ba[0H]2, etc.); 
pour les sels des métaux biatomiques à acides mono- 
basiques (BaCl2, Ba[N03]2). 

b) En solution acétique (iV. B. dans C2H4O2 glacial). 
39, d'une manière quasi générale. 
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c) Dans la benzine : 

2S, pour les acides et les alcools. 

49, pour les chlorures de métalloïdes et les matières 
organiques en général (acides et alcools exceptés). 

Pour obtenir des chiffres qui cadrent avec ce système, 
il faut opérer avec des solutions étendues. Dans l'acide 
acétique, il ne faut pas que l'abaissement constaté soit 
supérieur à 1*^,5 à 2**. Dans l'eau, on ne peut pas provoquer 
un abaissement supérieur à l"", ni un abaissement nota- 
blement inférieur à cette moyenne. 

En observant ces conditions, on trouve dans le système 
de Raoult une méthode nouvelle pour déterminer les 
poids moléculaires. 

Soit, par exemple, l'acide acétique le dissolvant 
employé. Dans 100 grammes de cet acide, nous avons 
incorporé p grammes de la substance étudiée, et nous 
avons constaté un abaissement de t degrés. 

L'abaissement moléculaire sera donc : 

-XM-=39 
P 

Cette équation ne renferme qu'une seule inconnue et 
permet de déterminer M [le poids moléculaire cherché (*)]. 

Le thermomètre Beckmann. 

Pour les déterminations du point de congélation ou 
du point d'ébullition, on se sert d'un thermomètre spécial, 
construit par Beckmann. L'instrument se compose d'une 

O La surélévation du point d'ébullition est susceptible d'une appli- 
cation du même genre. Mais en pratique, la recherche du point de 
congélation a acquis une importance prépondérante. 
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tige graduée très capillaire, disposée entre deux réservoirs 
à mercure. Le réservoir inférieur est relativement grand 
et fonctionne comme dans un thermomètre ordinaire. Le 
réservoir supérieur est construit comme le montre la 
figure, et renferme du mercure auxiliaire. 

La graduation ne comporte que 5 ou 6 degrés, divisés 
en centièmes, mais l'opérateur peut faire en sorte qu'à 
une température déterminée la colonne mercurielle 
vienne se terminer quelque part dans la graduation. 

Supposons que l'on veuille faire de la cryoscopie en 
solution acétique, c'est-à-dire à une température voisine 
de ^6^ Dans un bain quelconque, on chauffe 
l'instrument jusqu'à ce que la colonne mer- 
curielle aille se souder au mercure du réser- 
voir supérieur. Puis, dans un second bain 
dont la température est indiquée par un 
thermomètre ordinaire, on ramène l'instru- 
ment à une température de 18 à 19**. En ce 
moment, quelques légers chocs du réservoir 
supérieur contre la main de l'opérateur suflS- 
sent pour provoquer la séparation de la 
colonne (en a dans Ta figure 30). Un refroi- 
dissement ultérieur, jusque vers 16°, ramène 
le niveau indicateur du mercure en plein 
dans la graduation. 
Le même thermomètre se laisse adapter aux tempé- 
ratures de 0°, 16**, 100°. Pour des mesures très exactes, 
il convient pourtant de considérer les divisions de la tige 
comme arbitraires, et de déterminer la valeur du degré 
par comparaison avec un thermomètre étalon. 
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Pour les corps solides, il faudrait examiner : 

i*» Le point de fusion ; 

2° La densité ; 

3** La chaleur spécifique ; 

4^ La solubilité dans différents véhicules ; 

5** La forme cristalline, etc. 
^Le cinquième point est réservé aux cours de minéra- 
logie et de cristallographie. Le quatrième est plutôt du 
domaine de la chimie générale descriptive. Le troisième 
a déjà été traité lors de notre étude de la loi de DtUong 
et Petit. La densité des éléments, ou plutôt leur volume 
atomique, constitue la base de 
la classification périodique selon 
Lothar Meyer. 

Nous dirons un mot du point 
DE FUSION. Voici comment on le 
détermine. 

Dans un petit tube de verre 
fermé à un bout et à parois très 
minces, on introduit une minime 
quantité de la substance étudiée. 
Puis, à l'aide d'un mince anneau 
de caoutchouc, on attache ce 
tube à un thermomètre, de telle 
manière que la substance se trouve bien en regard du 
réservoir de mercure. Tout le système est ensuite chauffé 
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dans un bain d'eau, d'acide sulfurique ou de paraffine, jus- 
qu'à ce qu'on voie la fusion de la substance se produire. 
En ce moment, on note la température (*). Un agitateur 
peut rendre de bons services pour maintenir l'égalité de 
température dans le bain de chauffe. 

Dans des cas spéciaux, ce procédé se prête à des modi- 
fications. 

La comparaison des points de fusion des substances 
organiques a fait découvrir certaines régularités, sem- 
blables à celles que nous avons constatées pour les points 
d'ébullition. 



(*) La température lue peut être corrigée d'après les fonnules déjà 
indiquées à propos de la détermination du point d'ébullition d'un 
liquide. 



TftlOISIÈME PARTIE 



I. — La thermochimie. 
Là calorie. 

La calorie des physiciens est la quantité de chaleur 
qu'il faut communiquer à 1 gramme d'eau pour élever sa 
température de à 1^. 

En pratique, il est plus simple de rapporter la calorie à 
la température ordinaire des laboratoires, soit 15 ou 18° C. 
Comme la chaleur spécifique de l'eau n'est pas absolu- 
ment constante, la nouvelle unité difiFère quelque peu de 
l'ancienne. Elle est un peu plus petite, ainsi que le 
démontre le tableau suivant (Bartoli et Stracciati) : 

Chaleur spécifique de l'eau à 

0« i, 00664 

15- 1,00000 

18» 0,99959 

20" 0,99947 

25» 1,00005 

30» 1,00241 

Dans les ouvrages de thermochimie, notre unité est 

9 
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désignée par la lettre minuscule c : c'est la petite calorie. 
Dans bien des cas, on fait usage d'une unité mille fois 
plus grande, la grande Calorie, rapportée au kilogramme, 
d'eau et désignée par C : cette dernière se trouve mieux 
en rapport avec le degré d'exactitude des opérations 
calorimétriques. Dans son traité de chimie théorique, le 
professeur Ostwald désigne par k la quantité de chaleur 
nécessaire pour chauffer de à 100^, 1 gramme d'eau. 
Cette unité vaut approximativement 100 petites calories. 

L'ÉQUIVALENT MÉCANIQUE DE LA CHALEUR (*). 

On sait que, d'après les travaux d'un grand nombre de 
savants (Joule, D*' Mayer, Favre, Hirn, et autres), la 
grande calorie équivaudrait à un travail de 426 à 427 kilo- 
gramme-mètres. 

La petite calorie vaudrait donc 427 gramme-mètres, 
soit 42700 gramme-centimètres, ou encore 

42700 X 980,96 ergs. 



(*) Le cadre restreint de cet ouvrage m'empêche de consacrer un 
long chapitre à l'étude de la thermodynamique. 

Il serait d'ailleurs inutile d'insister sur le premier principe, celui 
de la conservation de l'énergie. Ce principe, aussi bien que la notion 
de l'équivalent mécanique de la chaleur, fait partie du bagage scien- 
tifique de tous les étudiants. Quant au deuxième principe, d'après 
lequel les phénomènes spontanés peuvent seuls donner lieu à la 
transformation d'une certaine quantité de chaleur en travail méca- 
nique, quelque intérêt qu'il puisse présenter pour le chimiste, je me 
résigne à en abandonner l'étude aux traités de physique mathéma- 
tique. 
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Dans un travail récent, Rowland a calculé les rapports : 

A 15«, une petite calorie =^ 41,890,000 ergs. 
AI80, » =41,830,000 » 

Nous pouvons prendre ce dernier chiffre comme l'équi- 
valent moyen d'une petite calorie. 



Notation thermoghimique. 

En thermochimie, les symboles des éléments repré- 
sentent des poids atomiques-grammes. Ainsi Téquation 

C -♦- Oj = COj -*- 96,96 C 

exprime que la chaleur de combustion de 12 grammes de 
carbone (amorphe) par 32 grammes d'oxygène, dégage 
96,96 Cal. 

De même H -h Cl = HCl -+- 22 Cal. indique ^en 
grandes calories la chaleur de formation de 36p*,5 d'acide 
chlorhydrique (gazeux). 

JiUius Thomsen écrit les équations thermochimiques 
d'une manière très expressive. Il sépare par une virgule les 
substances agissantes, et les réunit dans une parenthèse. 

(H, Cl) = 22,0 C, chaleur de formation de rUCl gazeux. 
(HCl, aqi = 17,4 C, chaleur de dissolution de 36«^,5 d'HCl dans beau- 
coup d'eau. 
(H, Cl, o^ = 39,4 C, chaleur de formation de THCl dissous. 
(H*, 0) = 58,2 C pour Teau à Tétat de vapeur. 
69,0 C pour Teau liquide (vers IS'»;. 
70,4 C pour l'eau sohde ^à O»). 
(NaOH aq, HCl aq) = 13,7 C, chaleur de neutralisation de la soude par 
l*acide chlorhydrique, en solution étendue. 
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Instruments et procédés. 

Le thermomètre. — La sensibilité d'un thermomètre 
dépend des capacités relatives du réservoir de mercure et 
du tube capillaire. 

Pour usages calorimétriques, le thermomètre doit être 
très sensible et avoir le degré divisé en cinquantièmes ou 
en centièmes. 

L'exactitude de l'instrument n'est jamais que relative, 
et même les meilleurs thermomètres doivent être munis 
d'une table de corrections. Pour dresser cette dernière, 
on peut se contenter de comparer les indications de 
l'instrument à corriger à celles d'un thermomètre à air, 
ou à celles d'un instrument normal gradué lui-même 
d'après un thermomètre à air. On trouve actuellement 
dans le commerce des thermomètres corrigés par certains 
établissements officiels (tels que la Physikalisch-technische 
Reichsanstalt de Berlin-Charlottenburg). 

La vérification directe du point 0** se fait le mieux par la 
méthode cryoscopique, au moyen de l'appareil Beckmann. 
Il suffit de fixer le thermomètre dans l'éprouvette centrale 
garnie d'une quantité suffisante d'eau pure, de refroidir 
tout le système à quelques degrés sous 0, et de provoquer 
ensuite la cristallisation d'une partie de l'eau surfondue. 
La température s'élève, et l'ascension du mercure s'arrête 
au exact. 

Pour contrôler directement l'exactitude du point 100°, 
on fait usage de l'appareil ci-contre. L'eau que l'on y fait 
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bouillir doit être pure, et le thermomètre doit être 
suspendu dans la vapeur. Le niveau supérieur du mercure 
ne peut sortir que très peu de l'appareil. —iV. B. L'opéra- 
tion ne donnera une indication exacte que si l'ébullition 
se fait sous la pression de 760 milli- 
mètres de mercure. Pour chaque milli- 
mètre de plus ou de moins, le point 
d'ébullition change de ^/go de degré. 
L'erreur au point 100« affecte les degrés 
inférieurs proportionnellement à leur 
distance du point exact. A 73°, par 
exemple, l'erreur est 0,75 de sa valeur 
à 100°; au vrai, elle est nulle. 

Admettons un instant que les points 
et 100° gravés sur l'échelle soient bien 
à leur place. Il en sera de même des 
traits équidistants marquant les tem- 
pératures intermédiaires, à condition que la capillaire soit 
d'un diamètre intérieur bien uniforme. Cette condition 
n'est généralement pas remplie, et une nouvelle liste de 
corrections résulte du calibrage de l'appareil (voir le Hand- 
und Hilfsbuch d'Ostwald). 

11 n'est point difficile de combiner les effets des 
trois genres de corrections en une même table ou en une 
même représentation graphique (courbe de corrections). 

Les indications d'un thermomètre corrigé expérimen- 
talement ne concordent pas absolument avec celles d'un 
thermomètre gradué par comparaison directe ou indirecte 
avec un thermomètre à air. Cela tient à des particularités 
dans la dilatation relative du mercure et du verre. 
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Quel que soit le procédé de contrôle adopté, il faudra, 
pour lire des températures vraies, tenir compte des 
remarques suivantes : 

1® Lorsqu'un thermomètre a été chauffé à une tempé- 
rature plus ou moins élevée, à lOO* par exemple, le verre 
ne revient pas immédiatement à son volume primitif. Il 
persiste une certaine dilatation, de sorte que dans la 
glace fondante le mercure descend au-dessous du 0. Cette 
dilatation rémanente ne disparait que lentement (après 
des jours ou des mois), de sorte que si un thermomètre 
est destiné à servir habituellement à haute température, il 
est rationnel de déterminer les principaux points de repère 
après avoir maintenu l'instrument pendant une demi- 
heure à la température en question. (L'importance de la 
dilatation rémanente est réduite au minimum dans les 
nouveaux thermomètres en verre d'Iéna.) 

^ Le même thermomètre dans le même milieu marque 
une température légèrement différente suivant que l'arrêt 
de la colonne mercurielle a eu lieu en montant ou en 
descendant. La différence tend à disparaître lorsqu'on 
imprime à l'instrument quelques légères secousses. Pour 
faire des observations comparables, il convient de pro- 
céder toujours de la même manière et de faire en sorte 
que le mercure arrive à son point d'équilibre en montant. 

3® Pour bien lire une température, on doit placer l'œil 
à hauteur du niveau mercuriel à apprécier. On évite ainsi 
l'erreur dite de parallaxe. 
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Le calorimètre. 



Les (léterminatioiis thermochimiques se font le plus 
souvent par la méthode des mélanges, dans un calori- 
mètre à eau. 

Ce dernier consiste en un vase cylindrique d'une capa- 
cité minima de 500 centimètres cubes. Pour des dimen- 
sions moindres, la surface augmente trop fortement par 
rapport au volume, et la température du calorimètre 
dépend dans une trop forte mesure de celle du milieu 
ambiant. Pour diminuer autant que possible Tinfluence 
du rayonnement, on choisit des calorimètres à surface 
polie. De plus, on entoure l'instrument d'une enveloppe 
en métal poli, placée elle-même sur des supports mauvais 
conducteurs dans un vase annulaire rempli d'eau. Une 
garniture extérieure en feutre complète l'installation. 
Pour éviter autant que pos- 
sible la perte de chaleur 
par évaporation de l'eau du 
calorimètre, on munit ce 
dernier d'un couvercle pré- 
sentant les ouvertures néces- 
saires pour le passage du 
thermomètre et d'un agita- 
teur. 

Tel est en somme l'instru- 
ment de M. Berthelot. 

Julius Thomsen fait usage d'un dispositif plus simple. 
Il se contente d'entourer le vase calorimétrique d'une 
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seule enceinte, limitée par une enveloppe cylindrique en 
carton ou en ébonite. En revanche, il prend des précau- 
tions extraordinaires pour maintenir dans son laboratoire 
une température aussi constante que possible, voisine en 
toute saison de 18° C. 

Le vase calorimétrique est construit de préférence en 
platine. Ce métal résiste à la plupart des agents chimiques 
et présente en outre l'avantage d'une très faible chaleur 
spécifique. On emploie également des calorimètres en 
nickel, en laiton et même en verre. Ce dernier est plus 
ou moins attaquable par les liquides et offre surtout le 
défaut d'une grande chaleur spécifique. 

Chaleur spécifique : 

Platine .... 0,032 

Argent 0,057 

Nickel 0,H0 

Laiton 0,094 

Verre 0,190 

Les calorimètres sont généralement munis d'un agi- 
tateur mécanique servant à mélanger intimement les 
substances mises en réaction. 

Dans les calculs thermochimiques, on a constamment 
besoin de tenir compte de la valeur en eau des instru- 
ments, en d'autres termes de leur capacité calorique. 
Pour le calorimètre, l'agitateur, etc., la valeur en eau est 
égale au poids de ces instruments multiplié par leur 
chaleur spécifique. La capacité calorique du thermomètre 
serait difficile à calculer, n'était cette circonstance favo- 
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rable qu'un centimètre cube de verre a la même valeur 
en eau qu'un centimètre cube de mercure : 

2,5 X 0,190 = 0,47 pour le verre. 
13,6 X 0,034 = 0,46 • mercure. 

Il suffit donc de déterminer le volume de la partie 
plongeante du thermomètre. Ce volume en centimètres 
cubes multiplié par 0,46 donne la valeur en eau de 
l'instrument. 



Mode opératoire. 

Toutes les réactions ne se prêtent pas à l'examen 
thermochimique. Ce mode d'investigation n'est appli- 
cable qu'à certains genres de transformations rapides, 
qui s'achèvent en peu de minutes, telles que la neutra- 
lisation des acides par les bases en solution aqueuse, un 
grand nombre de doubles décompositions entre solutions 
salines, certains phénomènes de dissolution et de dilu- 
tion, etc. La chaleur de combustion a pu être déterminée 
pour un grand nombre de substances organiques, et fera 
ultérieurement l'objet d'un chapitre spécial. 

Pour déterminer la chaleur de dissolution d'une sub- 
stance solide, liquide {ou même gazeuse) dans le liquide 
du calorimètre, on amène autant que possible tous les 
produits à la même température, puis on laisse la disso- 
lution s'effectuer. L'agitateur mécanique produit la répar- 
tition égale de la matière et de la chaleur. Le thermomètre 
plongé dans le liquide dissolvant marque les changements 
de température. 
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S'agit-il de Faire réagir deux substances liquides ou 
deux solutions, on met Tnne dans le calorimètre et l'autre 
dans un ballon en verre ou dans un vase en platine muni 
inférieurement d'un tube à robinet ou d'une soupape. La 
place du ballon est à côté, celle du réservoir métallique 
latéralement au-dessus du calorimètre. 



^'^ 
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On attend que les deux liquides aient des températures 
quasi constantes et aussi voisines que possible, puis on 
opère le mélange dans le calorimètre en y versant rapi- 
dement le contenu du ballon, ou en soulevant la soupape 
du réservoir supérieur. On met l'agitateur en mouvement 
et on marque la température maxima atteinte par le 
mélange. Le nombre de calories mises en liberté dans 



LA THERMOGHIMIE. 139 



l'opération est égal à la capacité du calorimètre et de son 
contenu, multipliée par le changement de température 
observé. 

La capacité calorique du calorimètre se compose de la 
valeur en eau de tous les instruments qui prennent part 
au changement de température : vase calorimétrique, 
partie plongeante du thermomètre et de l'agitateur. La 
capacité calorique des matières réagissantes est égale à 
leur poids multiplié par leur chaleur spécifique. Le 
calcul rigoureusement exact exigerait donc la connais- 
sance de ces chaleurs spécifiques. En pratique,. on obtient 
des résultats satisfaisants (pour les réactions qui se passent 
en solutions très étendues, 1 équivalent de base ou 
d'acide dans 100 ou 200 molécules d'eau) en admettant 
ayec /. Thomsen que la capacité calorique d'une solution 
aqueuse étendue est égale à celle de l'eau qu'elle ren- 
ferme, ou avec Berthelot que le centimètre cube des 
liqueurs primitives vaut calorimétriquement 1 gramme 
d'eau. 

Exemple : 

Détermination d'une chaleur de neutralisation. 

Thomsen a fait agir NaOH (dans 100 HgO) sur HCl 
(dans 100 H^O), en employant pour un essai calori- 
métrique le quart de ces quantités. 

L'une des deux solutions, celle du réservoir à soupape, 
marquait 18%222. Sa valeur en eau était450grammes(^j- 

La solution du calorimètre était à 18^,610. Valeur en 
eau, 450 grammes. Il fallait y ajouter la valeur en eau des 
instruments, soit 13 grammes. 
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Après la réaction, la température ayant atteint 22^,169, 
le dégagement de chaleur a été : 

Q = 450 (22,^ 69 — 1 8,222) -♦- (450 -f- 1 3) (22,1 69 — 1 8,6 1 0) 
=1 1776 + 1648 » 3424 petites calories. 

11 nous reste à multiplier cette valeur par 4, parce que 
nous n'avons fait réagir que le quart des poids molé- 
culaires. 

Donc (NaOHaq., HCl aq.) = 13,7 C (grandes calories). 

L'exemple précédent constitue un des cas les plus 
simples que l'on puisse rencontrer. L'équilibre de tempé- 
rature (après réaction) y est atteint au bout d'un temps 
très court, et les lectures faites au thermomètre sont 
directement utilisables. • 

Mais bien souvent cet équilibre ne s'établit qu'au bout 
de plusieurs minutes, et alors on n'observe pas au thermo- 
mètre la température maxima qui devrait être atteinte, 
parce que durant l'opération même il y a perte de chaleur 
par rayonnement. Le véritable maximum de température 
peut alors être calculé d'après plusieurs méthodes, que 
l'on trouve exposées dans les traités de thermochimie, 
notamment dans la Calorirnétrie pratique de Berthelot. 

Système de correction d'après Regnault-Pfaundler. 

Supposons que, lors d'une opération calorimétrique, 
nous ayons observé la température par intervalles régu- 
liers de vingt secondes durant les trois périodes suivantes : 

1^ Avant la réaction. Les déplacements du niveau 
mercuriel sont alors réguliers, sensiblement propor- 
tionnels au temps qui s'écoule entre deux observations. 
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2° Pendant la réaction. Le mercure monte d'abord rapi- 
dement, puis plus lentement, pour atteindre un certain 
maximum, d'où il redescend d'abord lentement, puis : 

3** La marche descendante du mercure prend une 
allure régulière, et le déplacement du niveau redevient 
proportionnel au temps. Ceci indique la fin de la réaction. 

Supposons que la première période comporte dix lec- 
tures, faites à des intervalles réguliers de vingt secondes. 
Désignons les températures lues en leur donnant un 
numéro d'ordre. Nous connaîtrons par observation 
directe (q, t^, t^, f^, ..., jusqu'à ^9. Gomme c'est au 
moment tiQ que nous mélangeons les substances réagis- 
santes, nous ne pourrons pas lire cette température. Mais 
nous pouvons la déduire de cette considération, que t^Q 
vaudra t^ augmentée de la moyenne des changements de 
température observés pendant les neuf intervalles précé- 
dents. D'où l'équation 

La deuxième période (pendant la réaction) comprend, 
par exemple, les lectures t^y t^^, ..., jusqu'à t^Q, si nous 
admettons qu'à partir de cette dernière observation 
l'allure du thermomètre redevienne régulière. 

Pour la troisième période (après la réaction), nous lirons 
les températures t^i, t^^, ..., t^Qy et constaterons que le 
rayonnement produit une chute de ^*° ^ ^^^ degrés par 
intervalle de vingt secondes. 

Voici maintenant le calcul du vrai maximum de tempé- 
rature. 

Température moyenne de la première période : t^. 
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Perte moyenne par rayonnement pour chaque inter- 
valle (20") de cette période : 

^' îô- 

Température moyenne de la troisième période : t^^. 
Perte moyenne par rayonnement durant cette période : 

. Uo — 'bo 

^ — ïô— . 

Nous pouvons admettre par approximation que les 
pertes par rayonnement qui correspondent aux intervalles 
successifs (20 ") soient proportionnelles aux températures 
initiales de ces intervalles. Nous aurons alors : 

A„:A5=:(„:/5 et A„ : A, = f j» : f», 

d'où nous tirons : 

A;, — Ag ^ <, — h A»~- Aj ^ t^ — h 

As '5 As h 

Par conséquent, 

(A„ - A5) : (A,5 - A,) = (t, - U) : {(^ - t,) 



et 



A /, , A25 — A» . 

\, = (^n — h) 7- + A5. 



Cette équation nous fera connaître le refroidissement 
correspondant aux intervalles successifs de la période 
principale. Pour l'intervalle de vingt secondes entre la 
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dixième et la onzième lecture, la perte par rayonnement 
sera : 

On remarquera que pour (. on prend la moyenne des 
températures îiq et 1^. 
De même : 

£t ainsi de suite jusqu'à ^^9.»' 

La somme de toutes ces chutes de température sera : 

VA /. , * 'lO-^'îO .. \A„— As .^^ 



En ajoutant le nombre de degrés £A à la dernière 
température observée pour la deuxième période, on 
obtient la température maxima corrigée : 

Lq -h 2A. 



Affinité chimique et calorimélrie : Premier principe fondamental. 

Dans une combinaison formée des atomes a et 6, ceux-ci 
se trouvent à une distance déterminée l'un de l'autre. 
Supposons que la molécule ab en rencontre une autre cd 
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dans des conditions favorables au double échange, et que 
dans les nouvelles combinaisons ad, bc, Tunion des atomes 
soit plus intime que dans les molécules primitives. Les 
atomes auront, en se rapprochant, parcouru un chemin 
sous l'influence d'une force d'attraction. Le système aura 
donc perdu une certaine quantité d'énergie potentielle, 
laquelle se manifestera extérieurement sous une forme 
quelconque. 

Mais l'état d'équilibre des atomes et des molécules 
n'est pas un état de repos : ces petites masses matérielles 
soùt animées de mouvements de translation et d'oscilla- 
tion. Or, si dans une réaction chimique les atomes se 
transposent pour contracter des liaisons plus intimes, 
leur liberté de mouvement doit s'en trouver diminuée, 
et une certaine quantité de force vive (^) doit se trans- 
former en une autre manifestation de l'énergie. Les 
molécules elles-mêmes peuvent, en se rapprochant, con- 
tribuer pour leur part au même phénomène. 

L'énergie perdue par les atomes ou par les molécules 
peut se manifester extérieurement sous forme de chaleur, 
d'électricité, de lumière ou de mouvement mécanique. 
La thermochimie s'occupe spécialement des phénomènes calo- 
riques qui accompagnent les réactions chimiques. 

De ces développements il semble résulter a priori que 
Veffet thermique d'une réaction donne la mesure des affinités 
qui s'y font valoir. Et spécialement, la chaleur de forma- 
tion d'une substance à partir de ses éléments parait 
devoir être proportionnelle aux affinités qui unissent les 
atomes. 

Si, en effet, dans une réaction, les atomes se trans- 
posent pour contracter des liaisons nouvelles, la quantité 
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d'énergie chimique transformée en chaleur sera d'autant 
plus considérable que les nouvelles attractions entrant en 
jeu l'emporteront davantage sur les anciennes. 

Il faut remarquer cependant que les changements sur- 
venus dans les rapports enlre les molécules, c'est-à-dire 
dans l'état physique de la matière, la densité, la cohé- 
sion, la forme cristalline, etc., donnent également Heu à 
des effets thermiques généralement très considérables, et 
que Ton n'a pas encore réussi à démêler du chiffre brut 
résultant d'une observation thermochimique, la part de 
calories qui revient à la réaction proprement dite, au 
seul jeu des affinités atomiques. 

De plus, même pour les combinaisons directes, la 
chaleur dégagée par l'union des atomes isolés nous est 
absolument inconnue. Lorsque nous formons du gaz 
chlorhydrique par l'action directe de l'hydrogène sur le 
chlore, lorsque nous opérons la synthèse directe de l'eau 
à partir de ses éléments, nous ne réalisons pas les équa- 
tions 

H -^ Cl = HCl et H -^ H + = H,0, 

mais nous provoquons de véritables doubles décompo- 
sitions : 

H, -♦- CI, « 2HC1 et 2H, -^ 0, = 2H,0. 

La vraie chaleur de formation de deux molécules 
d'acide chlorhydrique à partir d'atomes H et Cl isolés, est 
supérieure à l'effet thermique observé (44 Cal.) de toute 
la quantité de chaleur nécessaire à la décomposition d'une 
molécule de chlore et d'une molécule d'hydrogène. 

10 
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Remarquons d'ailleurs que cette réaction, capable 
cependant de dégager une grande quantité de chaleur, 
ne se déclare pas spontanément dès que les gaz élémen- 
taires sont mis en contact. Elle a besoin d'être amorcée 
par l'action de la lumière ou de la chaleur, c'est-à-dire 
par le concours d'une énergie extérieure, parce qu'il faut 
affaiblir jusqu'à un certain point la force qui unit les 
atomes homogènes pour que l'attraction prépondérante 
entre atomes hétérogènes puisse se faire valoir et pro- 
voquer la transposition. La combinaison commencée en 
un p#int se propage rapidement de proche en proche à 
cause de la chaleur dégagée par les parties réagissantes. 
Donc, même lorsqu'il s'agit de combinaisons directes, la 
quantité de chaleur dégagée devrait subir une forte 
correction pour donner la mesure de l'affinité chimique, 
et cette correction, nous ne savons pas la faire, parce que 
la quantité de chaleur qu'il faudrait dépenser pour séparer 
les atomes homogènes nous est inconnue. 

Les chiffres thermochimiques ne nous donnent donc la 
mesure des affinités que d'une manière assez grossière, 
avec une approximation que nous ne saurions estimer. 
Néanmoins, en jetant les yeux sur un tableau de chaleurs 
de formation, nous remarquons tout de suite que les 
combinaisons les plus stables, celles que nous avons 
l'habitude de considérer comme mettant en jeu les affi- 
nités les plus puissantes, sont aussi celles qui dégagent 
le plus de chaleur en prenant naissance. 

Chaleurs de formation, composants et produits dans 
leur état naturel à 15** C. (sauf indications contraires). 
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(Hg,0). . 




20,7 




(Hg,Cl,). . 


53,2 


» 


(Hg„0). . 




22,2 




(Hg,Cl) . . . 


31,3 


- 


.(Ag„0), . 




5,9 




{Ag,Cl) . . . 


29,2 


» 


{Pb,0). . 




50,3 




(Pb. Cl,) . . . 


85.2 


78.4 


{Pb, 0, H,0) 




53,4 










(Sn, 0, H,0) 




68,4 




\Sn, CI,) , . . 


80,4 


813 


(Sn. 0^, HaO) 




433,5 




(Sn, CU) llqaide . 


129,2 


457.4 








(Au, CI3) . . . 


2i,8 


27.3 








(Pt, CI4. 2KC1) . 


89,4 


84,6 


(Miiï. O7, HjC 


) . 


> 


478,0 
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SULFURES. 


SOLIDES. 


DISSOUS. 


SULFURES. 


SOLIDES. 


DISSOUS. 


(K„S). . . . 


m^ 


ii2,4 


« (Mn,S). . 


45,2 




(Nag,S) . . . 


88,4 


ia3,!2 


1 (Fe, S) . . 


23,8 




(N,.Hg,S) . . 


» 


56,8 


g (Zn,S) . 


43,0 




{Sr,S). . . . 


95,3 


106,0 


1 


(Cd, S) . . 


34,0 




(Ca,S). . . . 


92,0 


98,0 


09 


(Co,S) . . 


21,8 










5 


(Ni, S) . . 


19,4 





iV. B. Pour trouver des tableaux plus complets, on peut 
avoir recours aux traités de Thomsen et de Bertheloty à 
V Agenda du chimiste ou au Chemikerkalender. 



Remarques. — 1** Lorsqu'une substance est endother- 
mique (se forme avec absorption de chaleur), cela ne veut 
point dire que les atomes isolés se combinent en pro- 
duisant un effet thermique négatif. 

L'équation (I, H) = — 6,2 est en réalité l'expression 
d'une double décomposition : I^ ■+■ Hg = 2HI, et 
signifie que deux atomes libres d'iode et deux atomes 
libres d'hydrogène dégagent moins de chaleur en formant 
deux molécules de gaz iodhydrique qu'en formant une 
molécule d'iode et une molécule d'hydrogène. 

De même (Ng, 0) = — 20,6 signifie que dans le prot- 
oxyde d'azote les atomes sont unis moins intimement que 
dans les gaz élémentaires. 

2** Pour que les données thermochimiques aient une 
signification précise, il faut que l'état physico-chimique 
des substances réagissantes soit bien défini. C'est ainsi 
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que la chaleur de combustion n'est pas la même pour les 
modifications allotropiques d'un même élément : elle est 
moindre pour le diamant que pour le carbone amorphe, 
moindre aussi pour le soufre rhombique que pour le 
clinorhombique ou l'amorphe. C'est qu'il faut dépenser 
des quantités de chaleur dififérentes pour isoler Vatome 
du soufre ou du carbone suivant que ces éléments se 
présentent sous telle ou telle modification. 

3^ Il faut que l'influence thermique de toute énergie 
extérieure au système soit autant que possible éliminée. 

Quand la combinaison de deux gaz, pris sous une 
pression de 760 millimètres de mercure, est accompagnée 
d'une contraction, pour chaque volume moléculaire dis- 
paru il y a dégagement de (0,54 -4- 0,002 f) Cal., rien 
que du chef de cette contraction. En efiet, la molécule- 
gramme d'un gaz quelconque occupe à 0^ et sous pression 
normale un volume de 22380 centimètres cubes. Une con- 
traction de cette importance correspond à une pression 
de 1033 grammes exercée par le poids de l'atmosphère 
le long d'un chemin de 22380 centimètres, donc à une 
perte d'énergie potentielle de 22380 X 1033 grammes- 
centimètres, équivalente à 0,54 Cal. Cette quantité de 
chaleur, due à un efiet extérieur, serait à déduire de l'eflFet 
thermique brut produit par la réaction. 

Pour déterminer, par exemple, la chaleur de combus- 
tion de l'hydrogène, il n'est pas indiflérent d'opérer sous 
volume constant ou sous pression qonstante, c'est-à-dire 
dans un appareil fermé ou dans un appareil dont l'inté- 
rieur est en communication avec l'atmosphère. La chaleur 
dégagée est moindre dans le premier cas que dans le 
second, et la difierence comporte une fois et demie 
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0,54 Cal. (lorsqu'on fait les calculs pour la température 
de O*). En effet, dans la réaction 

Hf*-0^ H,0 (liquide) 

il y a disparition de 1 V2 volume moléculaire gazeux. 

La théorie a été confirmée expérimentalement par les 
travaux de Than et de Thomsen. 

4** La réaction H^ -♦- Cl^ = 2HC1 se fait sans change- 
ment du volume de la masse gazeuse. L'effet calorimé- 
trique observé paraît dès lors uniquement dû à la double 
décomposition. Il n'en est cependant pas ainsi, car la 
chaleur spécifique moléculaire de l'acide chlorhydrique 
est inférieure d'au moins 12 ""/u à la capacité calorique 
moyenne de ses constituants. La chaleur dégagée par la 
réaction a donc été augmentée de ce chef, et la donnée 
thermochimique fait paraître l'action de l'affinité plus 
grande qu'elle n'est en réalité. 

Dans les tableaux des chaleurs de formation, on s'est 
contenté de bien définir l'état des substances réagissantes 
et des produits obtenus. Les corrections qui seraient 
nécessaires pour éliminer l'effet thermique provenant des 
changements de volume et des variations de la chaleur 
spécifique, ne sont point faites. 



Le principe de l'élal initial et de l'état final. 
{G,-H. Hess, 1840.) 

Veffet thermique d*une réaction dépend uniquement de 
l'état initial et de l'étal final du système. Il est le même 
quelle que soit la nature et la suite des états intermé- 
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diaires. II va de soi que Tinfluence de tout effet mécanique 
extérieur au système doit être éliminée. Pour iSxer le 
sens de ce théorème, nous prendrons un exemple. 

Faisant agir GaO anhydre sur une solution étendue 
d'acide chlorhydrique, ce qui donne une solution étendue 
de chlorure de calcium, nous observons un dégagement 
de 46 Cal. 

Mais nous pouvons aussi partir du même état initial, 
et aboutir finalement à la même solution étendue de CaCl2 
en passant par plusieurs états intermédiaires : 

L'hydratation de la chaux dégage 15 Cal. 

La dissolution de Thydrate formé dégage ... 3 » 
La réaction (eau de chaux -♦• HCl étendu) dégage. 28 » 

Nous constatons ainsi une somme de 46 Cal., tout 
comme dans la première opération. 

Le principe que nous venons d'énoncer et de justifier 
joue un grand rôle dans la méthode thermochimique et 
permet d'acquérir des données dont la détermination 
directe serait accompagnée de grandes difficultés. 

C'est sur ce principe que repose la détermination de 
l'effet thermique correspondant au passage d'un élément 
d'un état allotropique à un autre. La chaleur de combustion 
du phosphore rouge est inférieure de 20,7 Cal. à celle du 
phosphore ordinaire : la transformation de ce dernier 
en phosphore rouge est donc accompagnée d'un dégage- 
ment de 20,7 Cal. 

La chaleur d'hydratation des acides, des bases et des 
sels, la différence entre les chaleurs de neutralisation de 
deux acides différents par la même base, ou de deux bases 
différentes par le même acide, la chaieur déformation des 
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substances organiques, sont autant d'applications de la 
même méthode indirecte. Pour les détails, nous ren- 
voyons le lecteur aux chapitres suivants. 

La disiolulion. 

Les GAZ qui se dissolvent dans l'eau conformément à la 
loi de Henry, ont une chaleur de dissolution insigniflante. 

Parmi les gaz qui n'obéissent pas à cette loi, il y en a 
dont la dissolution est accompagnée d'un effet thermique 
très considérable, supérieur même à la chaleur de liqué- 
faction de la substance gazeuse. L'écart entre les 
deux chiffres représente la chaleur dégagée par l'action 
de l'eau sur le gaz liquéfié. 

Exefnples {Berthelot) : 

Chaleur Chaleur 

de dissolution. de liquéfaction. 

Chlore 3,0 Cal. 

Brome 8,3 » 7,2 Cal. 

HCl 17,4 >> 

HBr 20,0 » 

HI 19,4 » 

NHj 8,8 » 4,4 » 

COî 5,6 » 6.1(eljal.deiolid.) 

SOi 7,7 *) 6,2 

La dissolution a été faite dans 100 à 200 molécules 
d'eau, à 45«. 

On a étudié la chaleur dégagée par l'addition d'une 
grande quantité d'eau à une solution plus ou moins 
concentrée de quelques-uns de ces gaz. Berthelot a trouvé 
que la chaleur de dilution d'un acide chlorhydrique de 
la composition HCl -+- nHgO est exprimée par la for- 
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mule ^^ Cal. Elle est donc en raison inverse de la 

n 

quantité d*eau primitivement unie à l'acide. 

Chiffres trouvés [Berthelot). Chaleur de dilution. 

HCl-*-2,n H,0 (saturation à — 12oj 5,31 Cal. 

HCi-^2,50H,0( » Oo) 4,47 » 

HCl4.3,20HîO 3,77 » 

HCl-»-110 H,0 0,05 » 

Pour l'ammoniaque, la dilution d'une solution NH5 
-h nHgO dégage ^1^ Cal. 

Par application du principe de l'état initial et de l'état 
final, on peut calculer quelle quantité de chaleur revient 
à la fixation des molécules d'eau successives. Ainsi, pour 
l'acide chlorhydrique : 

HCl dégage par dissolution .... 17,43 Cal. 
flCl + 3, 2 HjG dégage par dilution. . 3,77 » 

L'état final étant le même, la différence (13,66. Cal.) 
correspond à la différence des états initiais. La dissolu- 
tion de HCl dans les 5,2 premières molécules d'eau 
dégage donc 43,66 Cal. 

Certains liquides se dissolvent dans l'eau avec dégage- 
ment de beaucoup de chaleur. Pour Vacide nitrique, 
Berthelot a trouvé : 



Cal. 
HNGs-hSHsO ehil.de dilution 0,42 
HNOs^eHîO » 0,30 

HN03-^8H,0 » —0,04 

HJSOs-^lOOHjO » —0,03 



Cal. 
flNOs, ebal. de dissolofion 7,15 

HNGs-h HjO chai, de dilution 3,84 
HN03-4-2H20 » 2,32 

HN03 + 3Hî0 » 1,42 

HN03-+-4H,0 » 0,79 

Pour Yadde sulfurique, Thomsen a établi que vers 48^ 
l'addition de nHgO à l'acide H2SO4 dégage jtTîW 
X 18 Cal. 

En ce qui concerne les solides, les méthodes directes 
et indirectes sont les mêmes que pour les liquides. 
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La potasse caustique (KOH) et son dérivé bihydraté 
(KOH . SH^O) se dissolvent d'après Berthelot en dégageant 
respectivement 42,46 et — 0,03 Cal. La chaleur de fixa- 
tion des 2H2O est donc de 42,49 CaL 

La dilution de solutions concentrées de potasse donne 
cependant lieu à un effet thermique considérable : 



KOH H- 3H.0 dégage par dilution . . 


. . 2,55 Cal 


KOH -H 4H,0 » . . 


. . 1,44 » 


KOHh-IOHjO » . . 


• . 0,23 » 


K0H + 15H,0 » . . 


. -0,06 » 



En présence de 45H2O l'hydratation de KOH est 
poussée aussi loin que possible. 

Passons maintenant à l'élude des sels. 

Nous constatons d'abord que, à de rares exceptions près, 
tous les sels qui ne prennent pas d'eau de cristallisation 
absorbent de la chaleur en se dissolvant. La dissolution 
est en effet accompagnée d'une dislocation des groupe- 
ments moléculaires du solide : celui-ci doit subir une 
quasi-liquéfaction pour que ses molécules puissent aller 
se répandre parmi celles du liquide (*). Voici quelques 
chaleurs de dissolution : 



(Ka, na^; — --4,4Cal.r 

(NaCl, na9) = — 1,4 » 

(NHiCl, nay)---3,9 » 

(Kl, na^i = --5,2 » 

(KCy, na^)t= — 2,9 » 

(LiCl, na^)=:-+-8,4 » 

(LiNOj, n o^) = -♦- 0,3 » 



(KNO3, na^) = — 8,5 Cal. 
(NaNOs, na^) = — 4,8 » 
(NH4NO3, no^) = — 6,3 » 
(KCIO3, nay) = — 10,0 » 
(K,S04. no^) = — 6,2 » 
(KjCr04, na^)t=— 2,6 » 



O Nous verrons ultérieurement que la dissolution des molécules 
salines est très probablement accompagnée d'un phénomène de disso- 
ciation (mise en liberté de l'acide et de la base). 

(**) Équation écrite à la manière de Thomsen. 

naq=z beaucoup d'eau, iOO à SOO molécules. 
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Un certain nombre de sels cristallisent avec des molé- 
cules d'eau. Il faut admettre qu'ils ont pour le dissolvant 
une avidité particulière, de manière à en retenir une 
certaine proportion même après la solidification. La 
chaleur de dissolution de ces sels, pris à l'état anhydre, 
est généralement positive et dans tous les cas supérieure 
à celle des combinaisons hydratées. Exemples : 



(Nal, na^) =-4- 1,3 Cal. 


(FeClî, na^) = 


18,0 Cal 


(NaI2a(7,nag) =—4,0 » 


(FeClj 4a<3f, n ag) =r 


2,8 » 


(CaClj, no^) « 17,4 » 


(CoClî,na^) = 


18,4 » 


(CaCl2 6a^,na(7) =— 4,4 » 


(CoCl,6a^,naqf) =- 


- 2,8 » 


(CaNA, na^) = 4,0 » 


(CuSO^, n aq) « 


15,8 » 


(CaNj064ag,na^) =— 7,2 » 


(CuS04 5ag,nag)=- 


- 2,8 » 



La différence entre la chaleur de dissolution du sel 
anhydre et celle de la combinaison hydratée a reçu le 
nom de chaleur d*hydratation (application du principe de 
l'état initial et de l'état final). 

Pliéiiomènes de neulralisaCion. 



La chaleur de neutralisation d'une base par un acide 
se détermine généralement en solution aqueuse étendue. 
L'opération calorimétrique est alors facile à conduire, et 
comme les conditions de l'expérience sont à peu près les 
mêmes pour tous les sels, les effets thermiques constatés 
sont comparables entre eux. 

Le tableau ci-contre, emprunté à YEssai de mécanique 
chimique de Berthelot, rend compte de la chaleur de 
neutralisation d'un grand nombre de sels. Les chiffres 
expriment des grandes calories. 



LA THERMOCHIMIE. 



157 



ish-^ 



^ ©l CP «*- 00 

o o ao -«- a» * • • 



A A M M M a M 



i^i 






Çft €\ 00 05 

* O» « «rî c^ • • 



: o 

: c/3 



S 



«"^ ^ *^ 3; ^. «* *?. >^ "^ «. « f-. »-, n n >o^ t-^ 

îg $ :2 2f îS îg ^ 5Î S^ « 5 ? o «-^ ^••' o-- «*' 



H O 



§ 1 5 i" S - 5 ^ « * - § t • t " " 



en 

5 «: i 

5 a 2 



■♦* "*. 05^ >*« H - *^ « <o 



is » â 

« o « 



rf cj ^ ce « 2 r " * o" oT r-" .-- so » a<f 

^^ ^^ ^^ ^T" ^^ "^ ^^ «fa 

S? 2 2Î 5 2 S -^ ® *- ® ® «* «-' «^ S* <» S' 

. -^ ^ -2Î 

«!« H« «i|«i «Iw «IM *|« «iw *|« H« «itw «i|«i H«i *l« H» 

s^iejpA'q s^idid^d ap lei^j y 



50g 
H se .ts 

o B3 

5g «^ 



^ 



158 LA THERMOCHIMIE 



Conditions de Vexpërience calorimétrique. — Les bases 
alcalines se trouvent dissoutes dans â litres d'eau par 
équivalent de base, les hydroxydes alcalino-terreux dans 
une quantité d'eau plus considérable. Un équivalent 
d'acide se trouve dissous dans la quantité d'eau marquée 
au tableau pour agir sur les bases solubles et dans au 
moins «4 litres d'eau pour agir sur les bydroxydes métal- 
liques insolubles. 

On voit qu'en s'unissant à une même base certains 
acides dégagent des quantités de chaleur sensiblement 
égales et que, de même, certaines bases se montrent wo- 
dynames par rapport à un même acide. C'est ainsi que les 
acides monobasiques puissants, tels que HCl, HBr, HI, 
HNO5, HCIO3, HBrOg, HIO3, HCIO4, et les acides sulfo- 
niques de la chimie organique, dégagent lors de leur 
neutralisation par la soude une quantité de chaleur qui 
ne varie qu'entre des limites assez étroites (de 15,4 à 
14 Cal.),. On peut leur adjoindre les acides de la série 
acétique. Des acides faibles, tels que HCIO, HCy, etc., 
ont des chaleurs de neutralisation peu élevées (9,8 et 2,8). 
Mais un équivalent de ces acides ne suffit pas pour 
neutraliser complètement un équivalent de soude (?), ce 
qui parait être démontré par la réaction alcaline persis- 
tante, et par le fait que l'addition d'un excès de soude 
provoque un nouveau dégagement de chaleur. 

Les bases alcalines et alcalino-terreuses, auxquelles on 
peut adjoindre les hydroxydes d'ammoniums tétrasubsti- 
tués, forment également un groupe isodyname, dont la 
chaleur de neutralisation par un équivalent d'acide 
chlorhydrique varie de 13,6 à 14 Cal. L'ammoniaque 
dégage une quantité de chaleur beaucoup moindre. 
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Les sesquioxydes analogues à Talumine ont une chaleur 
de neutralisation relativement faible, et pour eux la diffé- 
rence entre la chaleur de neutralisation des sulfates et 
celle des chlorures n'est pas la même que pour les autres 
oxydes métalliques. 

Examinant notre tableau de plus près, nous observons 
qu'entre les chiffres correspondants de deux colonnes 
verticales règne une différence quasi constante, et que la 
même relation existe entre les chiffres correspondants de 
deux séries horizontales. En d'autres termes, la différence 
entre les chaleurs de neutralisation des acides a,b,c, ... 
par une même base reste sensiblement constante, quelle 
que soit la base employée. Il en est de même pour 
les chaleurs de neutralisation de plusieurs bases diffé- 
rentes a', 6', c'y ... par un même acide. 

Il résulte de là que les chaleurs de neutralisation se 
composent additivement de deux facteurs, dont Vun dépend 
uniquement de la nature de la hase, et Vautre uniqu£ment de 
la nature de Va^iide. Ces facteurs gardent une valeur fixe 
et invariable, indépendante de l'intensité de l'affinité 
agissant entre les parties constituantes d'un sel. II semble 
donc que l'on aurait tort de vouloir déduire des données 
calorimétriques une mesure de cette affinité (au moins en 
ce qui concerne le cas spécial de la neutralisation d'une 
base par un acide). 

Cet état de choses trouve son expression la plus géné- 
rale dans la loi de thermoneutralité (de Hess), d'après 
laquelle le mélange de deux solutions salines étendues 
n'est accompagné d'aucun effet thermique, quel que soit 
l'état d'équilibre résultant de la réaction. Cette loi est 
conforme aux faits observés, pourvu qu'il ne s'agisse que 
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de sels constitués par Tunion d'acides forts et de bases 
fortes, et que le mélange ne donne Heu à la formation 
d'aucun précipité. Toute condensation de matière donne 
lieu à un effet thermique anormal. 

L'interprétation théorique de ces phénomènes, qu'il 
serait difficile de donner en cet endroit du cours, est 
remise au chapitre relatif à la nature des solutions. 

Pour terminer notre étude des chaleurs de neutralisa- 
tion, il nous reste à donner quelques détails complémen- 
taires. 

Parmi les acides bibasiques, il en est qui se comportent 
absolument comme les acides monobasiques puissants. 
Neutralisés par la soude, ils dégagent environ 13,5 Cal. 
par équivalent de sel formé. L'addition d'un excès de 
soude ou d'acide à la solution neutre n'est accompagnée 
d'aucun effet thermique. Tels sont l'acide chloroplati- 
nique, l'acide dithionique, l'acide fluosilicique. D'autres 
acides bibasiques, et l'acide sulfurique est du nombre, se 
conduisent d'une manière différente. Pour un équivalent 
de sulfate neutre de sodium, la chaleur de neutralisa- 
tion est égale à 15,8 Cal. L'addition d'acide sulfurique 
étendu à la solution étendue du sel neutre provoque une 
absorption de chaleur, que Thomsen a exprimée par 
l'équation 

4 (NajS04 aq, wH,S04 aq) — — 1,65 Cal. 

n -H 0,8 

Voici donc une réaction endothermique : 

i (NasS04 aq, H^SO^ aq) «= — 0,92 Cal. 

Remarquons que l'absorption de chaleur doit provenir 
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en bonne partie de ce que l'effet thermique positif dû à 
la formation de sulfate acide, est inférieur à Ténergie 
qu'il faut dépenser pour soutirer à la solution la quantité 
d'acide sulfurique qui entre en réaction. Pour Va H2SO4 
cette énergie vaut 8,5 Cal. Si cette dépense n'était pas 
à faire, au lieu d'une absorption de chaleur, nous 
pourrions constater un dégagement. 



Subsfances organiques. 

L'application de la thermochimie à l'étude des sub- 
stances organiques constitue un problème dont la solution 
s'impose, tant au point de vue industriel qu'au point de 
vue physiologique. L'industrie brûle la houille pour 
donner le mouvement à ses machines, et les êtres vivants 
tirent des phénomènes d'oxydation qui se passent au sein 
de leurs tissus leur unique source d'énergie. Malheureu- 
sement la synthèse organique ne se fait généralement pas 
par des réactions rapides et complètes, auxquelles nous 
puissions adapter nos procédés calorimétriques. Nous ne 
connaissons guère qu'un mode d'investigation, consistant 
en une méthode indirecte basée sur le principe de l'état 
initial et de l'état final. 

Nous opérons au calorimètre la combustion complète 
de la matière organique, ce qui dégage une certaine 
quantité de chaleur et conduit à un état final représenté 
par un certain nombre de molécules d'eau et d'anhydride 
carbonique. (Éventuellement prendront naissance de 
l'azote, de l'acide nitrique, de l'acide sulfureux ou sulfu- 
rique [plus ou moins hydraté], de l'acide phospho- 

11 
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rique, etc.) Or, nous pouvons atteindre ce même état final 
en brûlant directement la quantité voulue de carbone et 
d'hydrogène élémentaires (éventuellement il faudra tenir 
compte aussi d'une quantité déterminée d'azote, de soufre, 
de phosphore, etc.). Mais notre deuxième manière 
d'opérer provoquera un effet thermique différent de celui 
de la première combustion. La diflférence entre les effets 
constatés correspond évidemment à la différence qui 
existe entre les états initiais, et exprime la chaleur de 
formation de la substance organique à partir de ses 
éléments. 

En un mot, la chaleur de combustion d'une substance 
organique est inférieure à celle des éléments qu'elle ren- 
ferme, de toute la quantité de chaleur qui s'est dégagée 
lorsque ces éléments se sont unis pour former la 
substance. 

Pour une combinaison C,HyO„ la chaleur de formation 
est donc égale à 

Le carbone étant pris à l'état amorphe (C, Og) vaut 
96,96 Cal., pour l'eau liquide (Hg, 0) = 68,36 Cal. 
(chiffres de Thomsen). Berthelat étudie la chaleur de for- 
mation des substances à partir du carbone diamant. Pour 
lui, (C, Og) vaut 94 Cal. et (Hg, 0) = 69 Cal. Le troisième 
terme /*(C,HyO.) exprime la valeur trouvée expérimenta- 
lement pour la chaleur de combustion de la substance 
organique. 

On a déterminé cette valeur pour un grand nombre de 
composés. Mais les chiffres trouvés n'ont eu longtemps 
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qu'une valeur assez contestable et pouvaient, surtout 
pour les composés sulfurés, chlorés, etc., être affectés 
d'erreurs considérables. Mais depuis l'emploi de la bombe 
CALORIMÉTRIQUE dc Berthelot, la chaleur de combustion 
des substances organiques a pu être déterminée plus 
exactement. 




FiG. 35. 



L'appareil se compdse d'un récipient et d'un couvercle 
très résistants construits en acier, nickelé à la surface 
extérieure, et doublé intérieurement d'une forte garni- 
ture en matière inoxydable, telle que le platine, l'or ou 
l'émail (Mahler). Le couvercle est fixé sur le récipient par 
une pièce d'acier vissée sur le corps de la bombe. Ce 
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couvercle porte plusieurs ajutages. La tubulure centrale A 
est en acier et reçoit une vis qui sert en même temps de 
soupape et de tuyautage pour l'introduction de l'oxygène. 
Les deux autres ajutages sont en gros fil de platine; l'un 
est en contact métallique avec le corps de la bombe, et 
sert de support pour la matière à brûler; l'autre est isolé 
par des joints en ivoire et en caoutchouc, et peut être 
mis extérieurement en communication avec un pôle de 
batterie électrique. 

Si la matière à brûler est solide, on la comprime en 
pastilles. Si elle est liquide, on la reçoit dans une petite 
capsule en platine couverte d'une enveloppe en collodion. 
On dispose la matière sur le support en platine, et au- 
dessus d'elle on relie les deux gros fils par une mince 
spirale en fil de fer. Alors on ferme la bombe et on y 
introduit, par la tubulure A, de l'oxygène, jusqu'à con- 
currence d'une pression de 25 atmosphères. On serre la 
vis-soupape et l'on descend tout le système dans l'eau 
d'un calorimètre (muni d'un agitateur mécanique). 

Après une période préliminaire qui ne dure que 
quelques minutes, on introduit la période principale en 
provoquant la combustion du fil de fer et de la matière 
organique au moyen d'un courant électrique. Après 
quatre ou cinq minutes commence généralement la baisse 
régulière du thermomètre, et par conséquent la période 
finale. Toute l'opération ne dure guère qu'un quart d'heure, 
pendant lequel on lit le thermomètre au commencement 
de chaque minute. On obtient ainsi les chiflres nécessaires 
au calcul du véritable maximum de température. 

Pour calculer la chaleur dégagée, il faut connaître la 
valeur en eau de tous les instruments. Pour la bombe 
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elle-même, cette valeur est considérable. On peut la 
calculer d'après la connaissance très exacte du poids et 
de la chaleur spécifique des diverses parties de cet instru- 
ment. On peut déterminer expérimentalement la valeur 
en eau d'une bombe, en y brûlant un poids connu d'une 
matière dont on connaisse très exactement la chaleur de 
combustion (naphtaline, camphre, etc.). On connaît alors 
d'avance la quantité de chaleur dégagée, et les calculs 
calorimétriques ne renferment plus qu'une seule inconnue, 
la valeur en eau de la bombe. On peut enfin procéder 
tout simplement d'après la méthode des mélanges, et 
descendre la bombe (de température connue) dans un 
poids connu d'eau (prise à une température un peu plus 
élevée). De la température de l'ensemble du système on 
déduit aisément la capacité calorique de la bombe. 

La quantité de matière employée doit être telle qu'au 
moins les deux tiers de l'oxygène soient en excès, et il 
est nécessaire de tenir compte de la valeur en eau de 
l'oxygène comprimé dans l'appareil. De plus, comme 
l'oxygène commercial (comprimé en cylindres à 100 atmo- 
sphères de pression) peut renfermer jusqu'à 10 7o d'azote, 
la combustion produit une certaine quantité d'acide 
nitrique. Cet acide est à doser, et sa chaleur de formation 
est à déduire du résultat général. Ce dernier est à diminuer 
aussi de la chaleur de combustion de la petite spirale de 
fer. Pour n'avoir pas à tenir compte de l'évaporation 
d'une partie de l'eau produite par la réaction, on fait 
usage d'oxygène saturé d'humidité. 11 suffit pour cela 
d'introduire dans la bombe un nombre connu de grammes 
d'eau (ce qui augmente d'autant la valeur en eau de 
l'instrument). 
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En ce qui concerne remploi d'un combustible auxi- 
liaire (pour certaines substances difficiles à brûler) ou la 
combustion des substances sulfurées, chlorées, etc., on 
consultera avec avantage la CcUorimélrie pratique de 
Berthdot. 

Pour mieux faire comprendre Tensemble des opéra- 
tions et des calculs, je citerai un exemple (tiré de 
l'ouvrage indiqué ci-dessus) : 

Combustion du carbone (charbon purifié par le chlore à 
la température du rouge). 

Ok',437 de charbon; cendres. 0»r,0028; carbone réel, 0,4342. 

Période préliminaire ; température lue : 



Après minute 
Après la i^ » 
M 2™« » 


170,360 
170,360 
170,360 


3n»« minute 

4me „ 


170,360 
170,360 


Combustion : 








5^0 minute 
6me » 


180,500 
180,782 


7m« minute 
8«e » 


180,820 
180,818 


Période finale : 








9n»« minute 
10«e ,. 

lime « 


180,810 
180,802 
180,795 


12me minute 
13«e » 
14"'" » 


180 J85 
180,775 
180,770 


Refroidissement initial par 

» final 
Correction de température 


minute . . . 
» ... 

SA ... . 


0,00 
+ 0,008 
= 0,026 



Variation de la température : 

Non corrigée: 18o,818 — 17o,360 = lo,458 
Corrigée : . . . . lo,484 
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Valeur en eau du calorimèlre y compris la bombe, l'oxy- 
gène comprimé, le thermomètre, etc 2398c',4 

Poids de Tacide azotique formé 0i:',0l73 

Chaleur totale observée, 3559,2 cal. : 
Dont pour combustion du fil de fer. . . 22,4 i „« q 

pour formation d'HNOj étendu . . 3,9 ) ^^'^ ^^*- 

pour la combustion du carbone . . 3532,9 
1 gramme de carbone dégage. .... 8136,6 cal. 

12 grammes (un poids atomique-gramme) valent 97,6i Cal. 

Le nombre est le même à volume constant et sous 
pression constante. 

Dans ce résumé de thermochimie, je ne veux pas trop 
multiplier les citations. Il suiBra de passer en revue 
quelques-unes des séries homologues les plus importantes. 

Hydrocarbures saturés CoH,„,„ d'après Thomsen. 

Différence 
Ghalear de combustion, pour CHs en plus. 

Cfl* 211,9 Cal. j 158,5 

C,H, 370,4 » 

CHa 529,2 » ^ ^^'^ 

C4H10 687,2 » I ^58 

La chaleur de combustion de C + SH^ étant égale, 
d'après Thomsen, à 97 -+- 68,3 x 2 = 233,6 Cal. et la 
combustion du méthane (CH4) dégageant 2H,9 Cal., la 
différence de 21,7 Cal. représente la chaleur de formation 
de cet hydrocarbure, sous pression constante. 

A la formule générale CoH,„+, correspond une expression 
générale de la chaleur de formation : (14,4 -h n 7,3) Cal. 
Pour chaque groupe CHg, il y a 7,3 Cal. en plus. 
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Pour les HYDROGARBURES C„Hj.„ séric de réthylène, la 
chaleur de formation est ( — 17,3 4- n7,3) Cal. 
Alcools de la série grasse. — Chaleurs de combustion. 



{Thonuen) {Stohmann) Différence. 



Alcool méthylique . . . . 

» éthylique . . . . 

>) propylique (normal) 

» butylique . . . 

» amylique . . . 

» caprylique . . . 

» cétylique. , . . 



182,2 Cal. 

340.5 » 

496.6 » 
658,5 o 
820,1 » 



168,6 Cal. 

324,6 » 

481,1 >» 

637,6 >. 

793,4 » 

1262,-2 >, 

2510,9 » 



I 156,1 



Thomsen prend les alcools à l'état gazeux, Stohmnnn 
les prend à l'état liquide. La différence entre les chiffres 
des deux auteurs est plus grande que la chaleur de vola- 
tilisation des substances étudiées. 

Acides de la série acétique. 



Cal. 
70 

213,3 

367,9 

522,7 

2361,9 

2677,8 



Différences. 

Gai. 

143,3 

164,6 

154,8 

168x2 



{Berthelot) 



{Stohmann) 



Acide formique (liquide). 
» acétique » 

» propionique » 
» butyrique » 

» palmitique (solide) 
» stéarique » 

Ëthers composés. — Leur chaleur de combustion est 
généralement un peu supérieure à la somme des chaleurs 
de combustion de l'alcool et de l'acide. La réaction 
acide -4- alcool = éther -h eau est donc légèrement endo- 
thermique. Aussi est-elle toujours lente et incomplète. 
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Le tableau suivant est très important au point de vue 
de la physiologie. 

CHALEUR DE COMBUSTION. 



d'une 
molécale-gramme 



Amidon C^HioOs 
Cellulose . . . 



Dextrose CeHisOe • . . 

Saccharose Ci^Hg^On 

Sucre de lait anhydre 

Sucre de lait cristallisé avec i aq. 
CigHs^Ofs 

Moyenne des hydrates de carbone. 

Tri-oléine C57H104O6 

Tri-myrisline C^sH^eOg 

Tri-érucine CegHjjgOc 

Graisses naturelles 

Fibrine du sang 

Albumine 

Caséine 

Chair musculaire (sans graisse) . . 

Gluten 

Substances albuminotdes . . . . 

Jaune d'œaf 

Pain de froment (sec) ...... 

— seigle (sec) 



COMBCSTION 



667,9 
«8;,9 
«71,7 
680,4 
66i.6 
677,2 
1H22,2 
I3do,0 

1»25,9 



St. 
B.V 

St. 
B.V. 

St. 
B.R. 

St. 
B. V. 

St. 



4318.7 St. 

4359.8 B.V. 



8718,0 ^Dulong) 
6559,4 St. 
40265,6 St.L. 



d'un gramme 
de substance. 



9,2 à 9,5 

6,544 St. 

5,550 B. 

5,598 St. 

5,629 B.A. 

6,747 St. 

5,324 St. 

B.A. 



5,690 

8,424 B.A. 
4,302 St. 
4,421 St 



d'une quantité 

de substance 

renfermant 1 gramme 

de carbone. 



9,470 Cal. 



42,2 à 42,5 



40,87 



Remarque : St = Stohmann ; B. V. : 
St. L. = Stohmann et Levy. 



: Berihelot et VioUe; B. A. = Berthelot et André; 



170 



IJi THERMOCHIMIE. 



Remarquons tout d'abord que dans Técoiiomie ani- 
male, la combustion des substances albuminoïdes ne va 
pas jusqu'à donner de Tazote libre, mais s'arrête à la pro- 
duction de dérivés amidés plus ou moins complexes. Chez 
Vhomme, les 80 à 85 centièmes de l'azote passent à l'état 
d'urée. Si l'élimination se faisait entièrement sous cette 
forme, la combustion d'une quantité de substance albu- 
minoide renfermant 1 gramme de carbone se trouverait 
réduite à 9,13 Cal. 

Certaines autres formes d'élimination de l'azote don- 
nent lieu à une déperdition de cbaleur encore plus consi- 
dérable, ainsi que le montre le tableau suivant : 



Orée CH^NjO 

Acide uriqae G5H4N4O5 . 
— hippurique CgHgNOs 
Glycocolle CaHsNO^ . . 
Alanine GsHtNO^ . . . 
Leucine CeHisNO^ . 
Tyrosine CsH^NO,. . . 



COMBUSTION TOTALE 

d'une 
moléeale-gramme 



COMBUSTION ORGANIQUE 

(tous corps dissous, 
l'azote âliminé comme urée). 



447,9 calories. 

461,4 

i0i2,9 » 
S34,9 > 



i071,2 



(Chiffres de Berthelot et Petit 
ou de Berthelot et André). 



ni5,8 
96S»8 
i673 

814,S 
94!2»6 



Cal. 



Une remarque générale qui s'applique à tous ces com- 
posés (sauf l'urée et la leucine) est que la chaleur de 
combustion observée surpasse la valeur calculée d'après 
l'hypothèse de Dulong (ou de Welter). Ces savants admet- 
taient que l'on obtient la chaleur de combustion d'une 
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matière organique en éliminant comme eau autant 
d'hydrogène que possible, et en additionnant ensuite les 
chaleurs de combustion de l'hydrogène restant et du car- 
bone, considérés comme étant à l'état libre. D'après 
cette théorie, la chaleur de combustion d'un hydrate de 
carbone serait égale à celle du carbone renfermé dans la 
molécule (en réalité, elle est plus grande). 

Série aromatique. — Chaleur de combustion : 



Benzol 


CeHe. . 


1 gazeux 
i liquide 


799,3 Cal. 
779,3 


Thomsen. 
St. 


Phénol 


CeHsOH . 


I liquide 


735 
732,5 


B. 

St. 


Pyrocatéchine 


CeHeO, . 


. solide 


685,2 à 668 St. 


Résorcine 


CeHeO, . 


» 


670,8 


St. 


Hydroquinone 


» 


» 


J 670,1 
f 685,5 


St. 
B. 


Crésoi ortho 


CHgO . 




883 


St. 


» meta 


» 




881 


St. 


» para 


» 




883 


St. 


Acide benzoïque 


CrHeO, 




770 à 774 


St.,B.etautr 


Aldéhyde benzoïque 


C,He0 




841,7 


St. 


Alcool benzylique 


CAO . 




895 


St. et autres, 


Benzoate de méthyle, 


CAOj 




944 


St. 


Acide salicylique 


C^HeOj 




j 729,5 
f 734 à 735 


St. 
B. 


Acide para-oxybenzoïque . . 




726 
733 


St. 
B. 



Pour les homologues supérieurs de ces substances, on 
obtient des chiffres suffisamment approchés par l'addition 
de 155 Cal. par groupe CH^ en plus. En général, 
pour les corps gras comme pour les substances aroma- 
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tiques, risomérie n'influe sur les chaleurs de combustion 
que pour autant qu'elle modiûe le genre des soudures 
qui existent entre les atomes de carbone (simple, double 
ou triple soudure). 



Le système de Julius Thomsen. 

Cet auteur a cru pouvoir déterminer la quantité de 
chaleur nécessaire à la volatilisation et à l'isolement d'un 
atome de carbone (volatilisation et isolement des atomes 
renfermés dans 12 grammes de carbone). Tout son système 
repose sur les équations 

(C, 0) = 29,29 Calories i pour carbone amorphe et sous volume 
(C,0,) = 96,96 » \ constante). 

et sur l'hypothnse, a priori assez admissible, que les 
quatre atomicités du carbone sont identiques et que, par 
conséquent, les fixations successives du premier et du 
second atome d'oxygène doivent dégager la même quan- 
tité de chaleur. Si en apparence il n'en est pas ainsi, si 
les efiets thermiques sont au contraire très différents 
(29,29 et 67,67), c'est que la première fixation d'oxygène 
doit fournir la chaleur nécessaire à l'isolement du car- 
bone. Cet isolement absorbe 67,67—29,29 = 38,38 Cal. 
Thomsen procède alors à la détermination de l'effet 



D (C, 0) = 29 Cal. sous pression constante. 
(C, 0) = 29 -♦- i (0,58) Cal. sous volume constant. Dans ces condi- 
tions, on évite un travail extérieur équivalent à 0,29 Cal. Voir p. 15D. 
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thermique développé par les diflférents rapports qui s'éta- 
blissent entre les atomes dans les molécules organiques. 
Pour les hydrocarbures (tous les produits étant supposés 
gazeux et i la température de 18**), il trouve : 









Sous volume 




Sous pression constante. 


constant 




Chaleur 


Chaleur 


Chaleur 




de combustion. 


de formation. 


de formation. 


CH*. . 


. 211,93 Cal, 


21,75 Cal. 


21,17 Cal. 


C,H,. . 


. 310,p5 » 


-47,77 « 


-47,77 . 


CH,. 


. 333,35 >> 


- 2,71 » 


- 3,29 « 


CH,. . 


. 370,44 >> 


28,56 » 


27,40 » 



Les chilBfres de la dernière colonne dérivent de ceux 
de la deuxième par soustraction d'autant de fois 0,58 Cal. 
qu'il y a de volumes moléculaires disparus lors de la 
formation de la substance organique. Pour le méthane, 
la réaction C -h âHg «= CH4 donne lieu à la condensation 
d'un volume moléculaire. La chaleur de formation sous 
volume constant est donc de 21 ,75 — 0,58 ==r 21 ,17 Cal. 

Passant maintenant à l'analyse de l'effet thermique 
accompagnant la formation des hydrocarbures et dési- 
gnant par : 

d, la quantité de chaleur nécessaire pour provoquer 
la disgrégation d'un atome-gramme de carbone; 

t7|, la chaleur dégagée lorsque deux atomes de carbone 
s'unissent par une simple soudure ; 

v^, idem, par double soudure ; 

V3, idem, par triple soudure; 

q, la quantité de chaleur dégagée lorsqu'un atome 
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d'hydrogène se sépare de son voisin moléculaire et s'unit 
à un atome de carbone; nous pouvons exprimer ces effets 
de la manière suivante : 

(C, H^) = — (/ -h 4? « 2i,17 Cal. 

(C„ H,) « - 2rf ^ t?5 -h 29 = — 47,77 » 
(CjJU) — — 2d-4-r, ^49 = - 5,29 • 
(C„ H,) — — 2c/ -I- !?, + 69 =5= 27,40 . 

La valeur de d nous est connue. Nous avons dès lors 
un système de quatre équations avec quatre inconnues, 
conduisant aux solutions : 

i?5==0; v,= r4 = U,2; 7 = 15. 

Tels sont les chiffres à l'aide desquels Thomsen a calculé 
la chaleur de formation d'un certain nombre d'autres 
hydrocarbures, et ses résultats théoriques ont été con- 
firmés par l'expérience. 

La chaleur de formation calculée du benzol est de 
— 53,08 Cal. pour la formule de Kekulé, et de — 12,48 Cal. 
pour une formule quelconque à neuf simples soudures. La 
valeur déduite de la chaleur de combustion du benzol 
est égale à 786,84 — 799,^55 = — 12,51 Cal. sous 
pression constante, soit — 15,67 Cal. à volume constant. 
Ce chiffre n'est d'accord avec aucun de* ceux fournis par 
la théorie. Il convient pourtant assez bien à une formule 
à neuf simples soudures. 

Une fois la route ouverte, il a été possible à Thomsen 
de pousser plus loin et de déterminer l'effet thermique 
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correspondant à d'autres rapports interatomiques. II a 
étudié, par exemple, la substitution successive de quatre 
atomes de chlore aux quatre atomes d'hydrogène du 
méthane, et a trouvé que ces quatre opérations succes- 
sives ne dégagent pas la même quantité de chaleur. De 
même, il a trouvé que la fixation d'un (OH) sur un atome 
de carbone est accompagnée d'un dégagement de chaleur 
qui varie suivant que le résultat de cette combinaison est 
un alcool ou un acide. 

L'effet thermique de la fixation d'un atome ou d'un 
radical sur un carbone dépend donc, en une certaine 
mesure, des liaisons antérieurement contractées par ce 
dernier. 

Et pourtant, l'hypothèse fondamentale du système de 
Thomsm est qu'un atome d'oxygène dégage la même 
quantité de chaleur en se fixant sur un atome de carbone 
isolé ou en se combinant à une molécule d'oxyde de car- 
bone. Il me parait qu'il y a là une contradiction entre les 
prémisses et les déductions du système. 

La loi du travail maiimum (*). 

La mécanique nous apprend qu'un système de points 
matériels se trouve en équilibre lorsque l'ensemble des 
forces actives sur le système a produit la quantité de tra- 



(*) Je me borne à exposer cette question à un point de vue plus ou 
moins empirique. Une discussion plus approfondie n*est possible que 
si Ton prend pour point de départ les théories thermodynamiques, 
notamment le principe de Carnot (ou de Clausius). 
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vail la plus grande possible. Une règle très générale, qui 
pendant longtemps a été élevée à la hauteur d'un prin- 
cipe, détermine d'une manière analogue TefTet à produire 
par les forces qui agissent entre les atomes. Tout change- 
ment accompli sans Vintervention d*une énergie étrangère 
tend vers la production du corps ou du système de corps 
qui dégage le plus de chaleur (Berthelot, 1879). Jede einfache 
oder zusammengesetzte Wirkung rein chemischer Natur ist 
von einer Wàrmeentunckelung begleitet (Thomsen, 1853) {*). 

En général, il en est bien ainsi et Ton peut dire que 
cette règle se trouve d'accord avec l'ensemble des faits 
observés. C'est ainsi qu'à une température peu élevée, 
Veau nest décomposée que par les métaux dont la chaleur 
d'oxydation est supérieure à celle de rhydrogéne. El de la 
même manière se trouve déterminée l'action des métaux 
sur les acides étendus : le métal ne se dissout en déga- 
geant de l'hydrogène que s'il peut former un sel dont la 
chaleur de formation soit supérieure à celle de l'acide 
employé. 

Le déplacement d'un métal par un autre dans une 
solution saline ne se fait également que dans le sens 
exothermique. Les réactions 

CuSO^ . 07 -4- Fc «= FeSO* . aq -♦- Cu, 

AgjSO^ . 09 -*- Cu = CuSO* . aq •+• Agi, 

Agt(NOa)j . a^ -*- Cu = Cu(N03)î • aq -♦- Agj, 

se réalisent avec dégagement de chaleur (35 à 37 Cal.). 



(*) Toute action simple ou complexe, de nature purement chimique, 
est accompagnée d*un dégagement de chaleur. 



LA THERMOCUIMIB. 177 



Les réactions par substitution directe sont, en général, 
conformes a la règle du travail maximum. Par combi- 
naison avec l'hydrogène et les métaux, le chlore dégage 
plus de chaleur que le brome, et celui^i plus que Tiode. 
Aussi Tacide iodhydrique et les iodures sont-ils décom- 
posés par le brome et par le chlore, Tacide bromhydrique 
et les bromures par le chlore seulement. 

D'autre part, l'iode se substitue au chlore lorsqu'on le 
fait agir sur l'acide chlorique, parce que la chaleur de 
formation de ce dernier acide est moindre que celle de 
l'acide iodique. 

On ne saurait considérer comme étant en opposition 
avec la règle dont nous poursuivons l'étude, certaines 
transformations endothermiques réalisées par une réac- 
tion dont l'ensemble produit un effet thermique positif. 
Exemples : 1® La transformation de l'iodure d'argent en 
chlorure par l'action directe du chlore dégage 4S,6 Cal. 
Et pourtant, la transformation inverse est possible d'après 
la réaction AgCl -h HI =» Agi -♦- HCl, parce que cette 
double décomposition correspond à un dégagement de 

— (29,4 — 6,2) -4- (13,8 -♦- 22) = 12,4 Cal. 

2^ La préparation du chlorure de silicium par l'action 
du chlore sur l'anhydride silicique est impossible, parce 
que la réaction 

SiO, -^ eu = SiCU -+- 0, 

produirait un effet thermique de — 219,2 h- 157,6 
= — 61,6 Cal. Mais la préparation réussit du moment 

12 
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que Ton opère à haute tempéralure en présence du car- 
bone. Elle n'absorbe plus alors que 3,6 Cal. si Toxy- 
gène de l'acide silicique passe à Tétat d'oxyde de carbone, 
et dégagerait même 55,4 Cal. si cet oxygène formait 
exclusivement de l'anhydride carbonique. La formation 
du chlorure d'aluminium (en partant de AI2O3) offre un 
exemple analogue. 

Dans ces réactions, la transformation endothermique 
est possible grâce à un excédent de chaleur fourni par une 
transformation concomitante. C'est bien souvent par une 
compensation de ce genre que peuvent prendre naissance 
certaines combinaisons endothermiqu£s par elles-mêmes. 

Exemples : 1^ Nous avons vu que (H, I) = — 6,2 Cal., 
tandis que (H^, S) = 4,6 Cal. Aussi HgS et Ig n'exer- 
cent-ils aucune action l'un sur l'autre. Mais les tendances 
changent du tout au tout lorsqu'on opère en solution 
aqueuse étendue. Les chaleurs de dissolution peuvent 
alors fournir une énergie de secours, et la réaction H^S aq 
-4- I2 = S H- 2HI aq se fait parce qu'elle dégage — 9,2 
-h 26,4 = 17,2 Cal. 

2^ La préparation des combinaisons oxygénées du 
chlore par l'union directe des éléments donnerait lieu k 
une absorption de chaleur. Aussi ces substances ne 
prennent-elles naissance que conjointement avec des 
chlorures métalliques, par l'action du chlore sur les 
oxydes ou hydroxydes de certains métaux. La réaction 
2K0H -4- eu = H2O -H KCl -4- KOCl est exothermique 
et produit l'hypochlorite de potassium. 

Ces exemples suffiront pour démontrer que l'existence 
de certaines combinaisons endothermiques n'est pas 
incompatible avec la loi du travail maximum : elles 
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prennent naissance dans des réactions dont Tensemble 
est exothermique. Du reste, ces combinaisons sont assez 
instables, et si leur formation ne réussit que par des 
moyens détournés, leur décomposition est généralement 
facile et souvent même spontanée. 

La difficulté devient plus sérieuse lorsqu'il s'agit 
d'interpréter des réactions qui sont endothermiques dans 
leur ensemble : telle la formation de l'acétylène au sein 
de l'arc voltaïque, telles encore les synthèses par réduc- 
tion qui se passent sous l'influence de la lumière dans les 
parties vertes des plantes. 

Toutefois, en insistant quelque peu sur les restrictions 
contenues dans les énoncés de Tkamsen et de Berthelot, 
on peut prétendre que les phénomènes que nous venons 
de rappeler ne tombent pas sous l'application du principe. 

Mais la même fin de non-recevoir ne saurait être 
accueillie lorsqu'il s'agit de réactions qui se passent 
spontanément, à la température ordinaire, et sans être 
déterminées par aucune influence extérieure. Or les 
exemples ne font pas défaut : au chapitre relatif aux phé- 
nomènes de neutralisation, nous avons cité l'équation : 

[i NajSO^ 09, i HjSO* aq\ = — 0,92 Cal. 

Et dans cette réaction nous pouvons remplacer l'acide 
sulfurique par l'acide chlorhydrique ou l'acide nitrique, 
sans que l'effet thermique cesse d'être négatif. 

Nous savons également que la dissolution d'un sel dans 
l'eau se fait le plus souvent avec absorption de chaleur. 
Le phénomène se montre indépendant de la loi du travail 
maximum, et l'affinité qui provoque le mélange intime 
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des molécules veut être obéie quelle que soit l'énergie de 
disgrégation à dépenser. Le chlorure de sodium, par 
exemple, se dissout en absorbant 1,1 Cal.; et son 
affinité pour Teau est telle, qu'un mélange de sel et de 
glace se liquéfie en absorbant, outre la chaleur de disso- 
lution du sel, la chaleur latente de fusion de la glace. 

Voici maintenant une difficulté d'un autre genre : une 
réaction qui, tout en étant exothermique, ne produit 
point le système de corps qui dégagerait le plus grand 
nombre de calories. Le tableau des chaleurs de formation 
nous apprend que l'oxydation de deux atomes d'hydro- 
gène dégage plus de chaleur que leur chloruration. Et 
cependant l'explosion d'un mélange d'hydrogène, de 
chlore et d'oxygène, provoquée par la lumière solaire ou 
par une étincelle électrique, ne donne de l'eau que si le 
chlore ne suffit pas à lier tout l'hydrogène (*). Si le chlore 
est en excès, il ne se produit que de l'acide chlorhydrique. 

Mais voilà bien assez de faits pour démontrer que la 
loi du travail maximum n'a pas la valeur d'un principe. 
Elle n'est qu'une règle plus ou moins générale, ayant une 
base empirique plutôt que profondément scientifique. 
Pour mieux appuyer cette conclusion, il ne sera pas 
inutile de rappeler le principe (de Maupertuis) disant 



C) Remarquons toutefois que la synthèse directe de Tacide clilor- 
hydrique développe sous pression constante une température voisine 
de 3,000 degrés. En présence d'une certaine quantité d'oxygène, la 
température atteinte sera moins élevée, mais toujours très considé- 
rable. Or la dissociation de Teau commence à plus basse tempéra- 
ture que celle de l'acide chlorhydrique : dans les conditions de 
l'expérience, la production du gaz HCl peut se trouver favorisée. 
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que : lorsque Téquilibre d'un système est dérangé par 
une influence extérieure, rétablissement d'un équilibre 
nouveau s'accompagne d'effets qui réagissent contre cette 
influence. En thermochimie, nous dirons : si, par un 
changement de température, nous rompons l'équilibre 
d'un système (*), nous provoquons une transposition 
dont l'effet thermique s'oppose au changement de tempé- 
rature. En refroidissant le système, nous provoquons des 
échanges exothermiques; en le chauffant, nous favorisons 
au contraire les transpositions endothermiques. Celles-ci 
rentrent donc bien dans l'ordre naturel des choses, et 
paraissent devoir se réaliser surtout à haute tempéra- 
ture (**). 



(*) Il s*agit, par exemple, de Téquilibre d'une réaction réversible 
AA, -f-BB^n^AB^-AiB,. 

(**; La formation de l'acétylène au sein de Tare voltaïque dans 
une atmosphère d'hydrogène, peut ici servir d'exemple. Parmi les 
transformations que la métallurgie réalise îi haute température, il y 
en a plusieurs qui sont endothermiques. 



II. — L'électrochimie. 

Une forme quelconque de Ténergie se laisse exprimer 
par le produit de deux facteurs, dont Tun représente une 
quantité et Tautre une intensité. Lorsque nous soulevons 
un objet pour le placer à une certaine hauteur au-dessus 
du sol, V énergie potentielle acquise vantp x e, c'est-à-dire 
le poids de l'objet (l'intensité de la résistance vaincue) 
multiplié par la hauteur atteinte (la longueur du chemin 
parcouru). Lorsque l'objet ainsi soulevé tombe, sous 
l'influence de la pesanteur, il arrive au sol avec une 
vitesse v, en vertu de laquelle il représente une énergie 
virtueUe ^, m désignant la masse du corps en question. 
Nous savons que ^ est équivalent k p x e. 

Le supplément d'énergie dont un corps devient dépo- 
sitaire lorsque nous élevons sa température d'un certain 
nombre de degrés, est égal à la capacité calorique du 
corps (quantité) multipliée par l'élévation de tempéra- 
ture (intensité). 

D'une manière analogue, pour évaluer l'énergie déve- 
loppée par un courant électrique, nous devons tenir 
compte de la quantité de l'électricité écoulée et de sa 
perte de tension (chute de potentiel). 

Loi d'Ohm. — Considérons une portion de conducteur 
limitée par les sections A et B. 



A C B 

L'intensité du courant, c'est-à-dire la quantité d'élec- 
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tricilé qui, en une seconde, traverse une section quel- 
conque C, est proportionnelle à la force électromotrice 
active (*), et inversement proportionnelle à la résistance 
de la portion de conducteur considérée : 

/ 
•r 

Loi de JouLig:. — La dépense d'énergie électrique entre 
deux sections d'un conducteur a pour expression le pro- 
duit de l'intensité du courant par sa perte de force 
électromotrice. 

( =3 te «» rP. 

Pour trouver aux facteurs t, e, r une expression numé- 
rique, nous devons les rapporter à des unités bien déter- 
minées. Ces unités ont été rattachées au système C. G. S. 
et choisies de telle façon que Vunité d'énergie électrique 
soit équivalente à 10 millions d'ergs (erg = dyne x cen- 
timètre). En d'autres termes, sous l'influence de l'unité de 
tension, un conducteur offrant l'unité de résistance laisse 
passer un courant d'une unité d'intensité. En une seconde 
il s'écoule alors une quantité d'électricité dont l'énergie 
e X i vaut 10*^ ergs. 

La définition théorique des unités est tirée de phéno- 
mènes électrostatiques ou électromagnétiques. Cette défi- 
nition ne nous intéresse que médiocrement, et peut être 
passée sous silence. Nous donnons directement la valeur 
des unités pratiques actuellement en usage. 



C'est-à-dire à la chute de potentiel, à la différence de la tension 
électrique aux points Â et B. 
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L'unité de tension ou de force électromoirice s'appelle 
volt. Elle est choisie de telle façon que la tension d'un 
élément DanieU soit sensiblement de 1,074 volt. 

L'unité de résistance est Vohm. C'est exactement la 
résistance à O* d'une colonne de mercure ayant une section 
de 1 millimètre carré et une longueur de 1",063 (l'ohm 
légal ne mesure que l'",060, l'unité de Siemens mesure 
1 mètre). 

L'unité d'intensité s'appelle ampère : elle est l'intensité 
d'un courant qui circule dans un conducteur ayant une 
résistance d'un ohm, sous l'action d'une force électro- 
motrice d'un volt. En une seconde, ce courant débite 
l'unité de quantité ou coulomb. 

Lorsqu'un coulomb éprouve une chute de potentiel 
d'un volt, une quantité d'électricité équivalente à 10"^ ergs 
se trouve transformée en une autre modification de 
l'énergie (chaleur, lumière, mouvement, énergie chi- 
mique, etc.). 

Une petite calorie vaut environ 425 gramme-mètres, 
ou mieux (d'après Rowland, à la température de 18*) 
41.830.000 ergs. 

Un volt X coulomb, c'est-à-dire Yunité d*énergie élec- 
trique valant 10^ ergs, est équivalent à 10210 gramme- 
centimètres ou 0,24 calorie. 

La loi de Paradaj. 

Les corps qui laissent passer l'électricité peuvent se 
comporter de deux façons différentes. Les conducteurs de 
première classe, tels que les métaux, certaines variétés de 
charbon, etc., transmettent le courant électrique sans 
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subir de transformation chimique. Leur conductibilité 
diminue généralement a mesure que la température 
s'élève. 

Les condtwteurs de deuxième classe ou électrolytes ne 
transmettent le courant que grâce à une décomposition 
chimique. Leur conductibilité augmente généralement 
avec la température. A ce groupe appartiennent les sels 
fondus ou dissous, les bases et les acides en solution 
aqueuse. Le passage du courant a pour effet de décom- 
poser ces corps en ions libres. Le kation, de nature 
électro-positive, se sépare sur l'électrode négative ou 
kathode. L'anion remonte le courant et se sépare sur 
l'anode. Voici quelques exemples de décomposition élec- 
trolytique : 





Kation. 


Anion. 




Kation. Anion. 


KCl . . 


. K 


Cl. 


FeCyeK,. . 


. K4 FeCy^^. 


K,S0,. . 


. K, 


SO4. 


FeCy^K,. . 


. Kj FeCye. 


KC^HaO,. 


. K 


C^H^O,. 







On sait que les ions ne restent pas toujours libres, mais 
réagissent fréquemment avec l'électrode ou avec le dis- 
solvant. 

Les phénomènes d'électrolyse sont réglés par la loi 
de Faraday. Lorsque des quantités égales d* électricité 
traversent différents électrolytes, elles emploient pour leur 
transport des quantités ^uivaientes de ces électrolytes, 
Véquivaient d'un ion est égal au poids atomique de cet 
ion divisé par sa valence. Supposons que dans le circuit 
d'un même courant nous intercalions simultanément une 
solution de ÂgNOs, une de GUSO4 et une autre de SbCIs; 
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les éléments et radicaux séparés seront dans la propor- 
tion suivante : 

106 d'argent, 62 de NO3 (une quantité équivalente d'oxygène). 

63,3^ 96 _. ^^ , 

— — de cuivre, — de SO4 ( » » » ). 

1^ 

— d'antimoine, 35,5 de Cl ( » » » ). 

«5 

L'équivalent électrochimique d'un élément est sujet 
aux mêmes variations que son atomicité. Pour le cuivre, 
on aura ^ ou 65,5, suivant qu'il s'agit d'une combinai- 
son cuiwique ou cuivreuse. Pour les sels ferreux et fer- 
riques, on aura de même les équivalents y 6t j. Dans 
le ferrocyanure de potassium, l'équivalent du radical 
négatif est ^^^ tandis qu'il est ^—ï-® dans le ferricyanure. 
Et ainsi de suite. 

Revenons maintenant a nos unités électriques et met- 
tonsr-les en rapport avec les phénomènes d'électrolyse. Il 
résulte des travaux de Kohlrausch et de Lord Rayleigh, 
qu'un courant d'un ampère agissant pendant une seconde 
sur une solution argentique, dépose sur la kathode 
0«^,00H18 d'argent. Un coulomb correspond donc à la 
mise en liberté de la 96540™* partie d'un équivalent 
d'argent ou de la même fraction de l'équivalent de n'im- 
porte quel autre élément ou radical. Le transport électro- 
ly tique d'un équivalent-gramme correspond donc au passage 
de 96540 coulombs. 

Remarque. — La loi de Faraday ne parle que de l'un 
des facteurs de l'énergie électrique, nommément de la 
quantité. Elle ne tient aucun compte de l'autre facteur : 
chute de potentiel. 
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Les relations que nous venons de trouver ne s'appli- 
quent pas seulement aux décompositions électrolytiques. 
Elles sont vraies aussi pour les réactions productives 
d'électricité et permettent de calculer la force électro- 
motrice des piles. Dans Vêlement Daniell, par exemple, 
nous trouvons une lame de zinc plongée dsjns une solution 
d'acide sulfurique étendu (ou de sulfate de zinc), et une 
lame de cuivre dans une solution de sulfate de cuivre, les 
deux liquides étant séparés par un vase poreux. La réac- 
tion chimique revient, en dernière analyse, au déplace- 
ment de Cu par Zn ; de cette manière , CUSO4 -4- Zn 
=ZnS04 -+- Cu, et dégage pour un atome de zinc dissous : 

(Zn, S, 04,a7)—(Cu, S, 04,07)= 248,5-- 198,4= 50,1 Cal. 

Donc, pour un équivalent de zinc, 2S050 petites 
calories. 

Si toute cette énergie calorique se trouve intégrale- 
ment transformée en électricité, nous obtiendrons ^—^ 
= 404575 unités d'énergie électrique (car 0,24 Cal. 
= volt-coulomb). Mais nous savons par la loi de Faraday 
que la quantité d'électricité mise en mouvement est de 
96540 coulombs. L'énergie développée par la pile sera 
donc 96540 x E, si nous exprimons par cette lettre la 
force électromotrice. De l'équation 

96540 XE = 104375, 

nous déduisons 

E = 1,08 volt 

Ce chiffre théorique concorde de très près avec la 
réalité (1,074 volt). 
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L'énergie d'un couple se trouve nécessairement en 
rapport avec la quantité de chaleur dégagée par la réac- 
tion chimique. Mais Taccord entre la force électromotrice 
calculée et le résultat de Texpérience n'est pas toujours 
parfait. Il y a des couples qui s'échauffent en fonctionnant, 
dans lesquels, par conséquent, l'énergie chimique ne se 
trouve pas intégralement transformée en électricité : leur 
force électromotrice diminue quand on élève la tempéra- 
ture. Il y en a aussi qui se refroidissent, empruntent de 
la chaleur au milieu ambiant et donnent un rendement 
supérieur à la théorie : leur force électromotrice augmente 
avec la température {von Helmholtz), On connaît même 
des éléments qui ne disposent en réalité d'aucune énergie 
chimique et dont l'activité est entièrement basée sur 
l'énergie calorique du milieu ambiant. Voici quelques 
exemples de ces couples, dits de concentration : 

Amalgame de zinc 
concentré . . Solution de sul- 
fate de zinc Amalgame de 

zinc pauvre. 
Amalgame de cad- 
mium concen- 
tré Solution d'iodu- 

re de cadmium Amalgame de 

cadmium 
étendu 
Argent .... Solution concen- 
trée (0,1 nor- 
male) de nitrate 

d'argent . . . Solution étendue 
(0,01 normale) 
de nitrate d'ar- 
gent .... Argent. 
Etc. 

Je dirai un mot de cette dernière pile dont la force élec- 
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tromotrice atteint à 18 degrés 0,055 volt (d'après Nernst). 
Son activité provient de ce que les solutions mises en 
présence tendent à égaliser leur concentration. La solu- 
tion étendue dissout du métal, et la solution concentrée 
en dépose une égale quantité sur Télectrode opposée. 
Tandis que Tion Ag, et avec lui l'électricité positive, va 
de la solution étendue vers la solution concentrée, une 
quantité correspondante de l'ion NO3 vient à sa ren- 
contre. Et ces échanges continuent jusqu'à ce que la 
concentration des deux solutions soit devenue uniforme. 
Il est à remarquer que la quantité du métal, pas plus que 
celle du sel argentique, ne subit aucune variation. 

Dans les deux autres exemples cités, c'est la concen- 
tration des amalgames qui tend à s'égaliser. 

(La théorie de ces piles est donnée dans le Lehrbtich der 
Elektrochemie de Mcuc Le Blanc.) 



InstromenU et procédés. 

Après cet exposé général, il convient de donner des indi- 
cations pratiques concernant les principales recherches 
électrochimiques. Je ferai observer toutefois que la 
description détaillée de tous les appareils ofiFrant quelque 
importance m'entraînerait à donner à ce chapitre un 
développement outré, sortant tout à fait du cadre de cet 
ouvrage. Je me bornerai donc à des indications sommaires 
concernant les opérations les plus essentielles. 

Parmi les appareils auxiliaires d'un laboratoire électro- 
chimique figurent en première ligne les piles étalons. Je 
citerai les combinaisons Daniell-Fleming, Gouy, Latimer- 
Clark. 
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FiG. 36. 



Voici comment on peut construire ce dernier élément. 
Deux tubes portant inférieurement des prises de contact 
au mercure, sont reliés par un tube transversal. Dans le 
fond de Tun des tubes verticaux, 
on verse (à l'état fondu) un amal- 
game de neuf parties de mercure 
et une partie de zinc. Dans l'autre 
tube, on met du mercure que Ton 
recouvre d'un mélange épais de 
sulfate mercureux, mercure et 
sulfate de zinc avec une solution 
saturée de ce dernier sel. Cette 
même solution sert à remplir 
presque tout l'appareil. Les tubes sont ensuite herméti- 
quement fermés par des bouchons paraffinés, puis noircis 
extérieurement pour éviter l'action de la lumière. La 
force électromotrice d'un Clark est de 1,4534 volt à 15**. 
Lorsque la température s'élève, la force électromotrice 
diminue de 0,001 volt par degré. 

Wilhelm Ostwald recommande un élément de 4 volt et à 
très faible coefficient de température. Voici 
la combinaison : zinc amalgamé, solution 
de ZnClg (de densité 1,409), calomel, mer- 
cure. Une solution zincique plus étendue 
donne une tension plus forte, une solu- 
tion plus concentrée produit une tension 
moindre. On compare l'élément avec un 
^^9 étalon Clark et par l'addition d'eau ou de 
FiG. 37. chlorure de zinc on amène le potentiel à être 
exactement de 1 volt. Le coefficient de température est 
inférieur à -h 0,00007 volt (la tension augmente très 



^ 




légèrement avec la température). 
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Sources d^électrigité. — Pour courants de faible 
intensité (jusqu'à i ampère), on prend de préférence les 
éléments Leclanché. Leur force électromotrice est de 1,2 
à 1 ,5 volt, et assez constante. Pour des courants éner- 
giques et de longue durée, les accumulateurs rendent les 
meilleurs services. On pourrait employer avantageusement 
les piles thermo-électriques, si la plupart de ces instru- 
ments n'étaient trop facilement détruits par le surchauf- 
fage. La nouvelle pile GiUcher parait cependant être assez 
robuste. 

Je laisse aux traités spéciaux la description des con- 
ducteurs, des clefs, des contacts, des commutateurs, etc., 
et passe directement aux instruments de mesure. 

La boussole des tangentes peut servir à la mesure directe 
de l'intensité du courant. Malheureusement, les indica- 
tions de l'instrument dépendent de l'intensité du champ 
magnétique (terrestre). Or celle-ci présente le désavan- 
tage d'être variable dans le temps et dans l'espace, et 
d'être modifiée par le voisinage de tout objet en fer. 

Le galvanomètre décèle l'existence et la direction des 
courants. Entre des limites assez étroites, il permet même 
d'en apprécier l'intensité. En électrochimie, on augmente 
la sensibilité de l'instrument en amplifiant les mouve- 
ments de l'aiguille. A cet efifet, on superpose (on accole) 
au système astatique une longue et légère aiguille de 
verre, noircie aux extrémités. Pour des mesures délicates, 
on emploie de préférence le galvanomètre à miroir, dont 
la construction et l'emploi sont décrits dans tous les 
traités de physique. 

L'électromètre a mercure de Lippmann est un des 
instruments les plus utiles. 11 peut être gradué et servir à 
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la mesure directe de différences de potentiel (au maximum 
0,1 volt). Généralement on remploie pour démontrer 
réquilibre des potentiels. On trouvera ailleurs la descrip- 
tion de la forme type imaginée par l'inventeur. Voici, 
d'après Ostwald, deux con$ti:;HCtions excellentes pour 
usages électrochimiques (fig. 38 et 39). 





Fie. 38. 



Fig. :«. 



L^instrument se compose d'un tube vertical A continué 
inférieurement par une portion effilée d'un diamètre 
intérieur très petit (0™",5), laquelle communique avec le 
réservoir B. Le tube A contient une colonne de mercure 
qui pénètre par son poids dans le tube étroit et y vient 
au contact d'une colonne capillaire d'acide sulflirique 
étendu (1 vol. en 6 vol. d'eau). Le réservoir B renferme 
également de l'acide sulfurique étendu, mais son fond 
est couvert d'une couche de mercure. Deux fils de pla- 
tine a et p (ce dernier séparé de l'acide par une gaine 
de verre) servent à fermer l'appareil sur lui-même ou à 
l'interposer dans un circuit. Lorsque l'appareil est fermé 
sur lui-même (par la jonction des fils « et P), le mercure de 
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la branche capillaire s'arrête en une position d'équilibre 
qui détermine le de Tappareil. Vient-on maintenant à 
intercaler entre a et (3 une différence de potentiel e, on 
observe que le ménisque mercuriel se déplace et prend 
une nouvelle position d'équilibre. L'importance du dépla- 
cement dépend de la valeur de e et peut, entre des limites 
assez étroites, lui servir de mesure. 

N. B. Le déplacement du mercure n'est qu'un phéno- 
mène secondaire et résulte d'une modification produite 
dans la tension superficielle du métal. Pour que le 
ménisque métallique reste propre et net, la masse mer- 
curielle A ne peut jamais être mise en rapport qu'avec 
un pôle négatif et la polarisation ne doit jamais dépasser 
1 volt (sinon il peut y avoir dégagement d'hydrogène). 

La lecture de l'instrument se fait le mieux à l'aide d'un 
microscope de faible grossissement, muni d'un oculaire à 
échelle micrométrique. L'électromètre Lippmann sert le 
plus souvent à démontrer l'équilibre des potentiels dans 
les méthodes par compensation, dont nous aurons à 
parler bientôt. 

La mesure des forces électromotrices. 

Il existe des méthodes directes, reposant sur l'emploi 
d'un galvanomètre ou d'un électromètre. Mais pour 
l'exactitude des résultats autant que pour la simplicité 
des opérations, il est préférable de réduire la mesure 
d'une force électromotrice à celle d'une résistance, ainsi 
que cela se fait dans la méthode compensatrice de Pog- 

GENDORFF. 

15 
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Dans la figure schématique ci-contre, E représente une 
pile à courant constant, dont la force électromotrice doit 
être supérieure à celle de la pile à mesurer. Elle est 
fermée par un circuit dont font partie une résistance R 
variable au gré de l'opérateur et une résistance fixe AB. 
La difiîérence de potentiel aux points A et B dépend de 
la force de la pile E et de la résistance auxiliaire R. 




Un circuit secondaire a^p comprend éventuellement 
une pile n et un galvanomètre ou un électromètre. L'une 
de ses extrémités a est fixée en A, tandis que l'autre 
peut glisser le long de la résistance graduée AB par un 
contact mobile p. 

Si le contact mobile se trouvait ramené au point A, le 
courant envoyé par E dans la dérivation oltz^ serait nul. 
Mais à mesure que p se déplace vers la droite, la diffé- 
rence de potentiel entre les points Aa et p s'accentue et 
le courant dérivé en oltz^ augmente d'intensité. 

Une pile tc étant mise en opposition au courant dérivé, 
si nous faisons glisser le contact mobile de A vers B , il 
vient un moment où les potentiels antagonistes se font 
exactement équilibre et où le galvanomètre indique 
l'absence de courant dans le circuit an^. Si pour la pile tt 
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étudiée, l'équilibre des potentiels se manifeste lorsque le 
contact mobile touche au point (3 de la résistance fixe, 
tandis que pour une pile étalon icq le même phénomène 
se réalise au point Po? il est évident que les forces 
électromotrices des deux éléments seront entre elles 
comme les longueurs apeta^o- L'équation a,3 : apo=«* «o 
ne renferme qu'une seule incon- 
nue et donne e en fonction de ^o 
(force électromotrice du couple 
étalon). 

En pratique, la résistance AB 
doit être assez considérable. Elle 
consiste fréquemment en une 
planchette qui porte une série de 
21 tiges métalliques, pouvant par 
leur extrémité supérieure être 
mises en communication avec un 
circuit, et reliées inférieurement 
par des résistances de 10 ou de 
100 ohms (fig. 41). 

Cette résistance totale de 1 ,000 fig. m, 

ohms, plus encore une résistance auxiliaire R, est intro- 
duite dans le circuit d'un élément Leclanché E (fig. 42). 
En modifiant R, on fait en sorte qu'entre les bornes A 
et B règne une diflerence de potentiel égale à i volt (*). 

Entre les boutons — 0, il n'y a aucune diflerence de 
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O Pour réaliser cette condition, on établit entre A et B un circuit 
dérivé comprenant un électromètre et, en opposition au courant prin- 
cipal, un étalon d'un volt. On modère ensuite la résistance R jusqu'à 
ce que Télectromètre indique l'équilibre des potentiels. 
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potentiel, puisqu'ils sont directement reliés entre eux. 
Mais à mesure que Ton avance vers la droite ou vers la 
gauche, la différence de potentiel s'accentue. Si nous 
considérons, par exemple, les boutons WO et 60, nous 
aurons une différence de 0,1 -*- 0,06, soit 0,16 volt. 




FiG. 41 

Supposons maintenant que dans un circuit dérivé se 
trouvent placés : 

1* Une pile n à étudier, en opposition au courant 
principal émanant de E; 

2** Un électromètre Lippmann; 

S"" Éventuellement un ou plusieurs étalons de 1 volt 
(a, 6, c, d, e...) en opposition à Félément n; 
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4** Un commutateur permettant de fermer Télectro- 
mètre en lui-même ou de compléter le circuit dérivé en 
y intercalant Télectromètre. 

Après quelques tâtonnements, on parvient à donner 
aux extrémités a et |3 du fil secondaire des positions telles 
sur la résistance A — B, que l'introduction momentanée 
de l'électromètre laisse le mercure à sa position d'équi- 
libre. 

Si, dans l'exemple figuré, cette condition se trouve 
réalisée, la force électromotrice mesurée est de 1,16 volt, 
car il faut tenir compte de l'intercalation opposée d'un 
étalon de 1 volt. 

La mesure des résistances. 

Méthode du pont de Wheatstone. 

Soient deux conducteurs dérivés ayant des poten- 
tiels P et P' aux points de jonction A et B. Relions entre 
eux par un pont (muni d'un galvanomètre) deux points C 
et D ayant le même potentiel p, et appelons r et r\ 
R et R' les résistances des quatre tronçons ainsi formés. 
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Dans les condacteurs AGB, ADB, nous aurons, conformé- 
ment à la loi d'Ohm : 

P-p p-P' 
r "^ r' ' 
P-p p-P' 

1 as — — ess . 

R R' 

Conclusion : 

r r' 

r""F 

Puisque nous supposons les deux points G et D au 
même potentiel, il n'y aura aucun courant dans le pont et 
le galvanomètre sera au 0. Inversement, lorsque dans un 
pareil système le galvanomètre est au 0, les points C et D 
sont au même potentiel, et entre les résistances r, r\ R, R' 
existe la relation ^ =-^' 

En pratique, r et r' sont des résistances connues et 
modifiables à volonté, de 1, 10, 100, 1,000 ... ohms. 
En R, on met une boîte de résistance, et en R' la résistance 
à mesurer. On dispose les clefs de la boite de telle façon 
que le galvanomètre indique l'absence de courant. On 
connait alors r, r' et R, et on peut calculer l'inconnue R'. 

Remarque. — Pendant les tâtonnements que nécessite 
l'opération, le circuit de la pile reste ouvert. A l'aide du 
contact à ressort F, on établit le courant tout juste 
pendant les intervalles nécessaires à l'observation du 
galvanomètre. 

Le pont de Wheatstone sert également à découper dans 
un fil de cuivre ou d'alliage une résistance égale à un 
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étalon d'un ou plusieurs ohms. (Pour les détails, voir le 
Hand' und Hilfsbuch de W. OstwcUd.) 

La MESURE DE l'intensité d'un GOURANT peut se faire 
directement à l'aide de la boussole des tangentes ou du 
galvanomètre. Rappelons au sujet de ce dernier instru- 
ment que les faibles déplacements de l'aiguille sont seuls 
proportionnels à l'intensité du courant. Pour les dépla- 
cements d'amplitude considérable, la relation devient 
plus complexe. 

Mais cette mesure directe est assez inutile. En effet, 
I = ? , et nous possédons d'excellentes méthodes pour 
déterminer E et R. 



La conduclibilifé des éledroljlfs. 

Nous abordons maintenant un sujet d'une importance 
telle qu'il est devenu une espèce de « Leitmotiv » dans 
plus d'un traité de chimie théorique. La conductibilité 
des solutions électrolysables se trouve en rapport étroit 
avec certains phénomènes que nous avons déjà passés en 
revue, notamment avec la pression osmotique et l'abais- 
sement du point de congélation. Gomme toutes ces fonc- 
tions sont d'une étude relativement récente, on comprend 
qu'elles jouent un rôle prépondérant dans les préoccupa- 
tions des théoriciens modernes. 

Un courant ne peut traverser une solution saline et 
en faire l'électrolyse continue, que s'il est animé d'une 
force électromotrice suffisante pour vaincre les potentiels 
adverses développés par la polarisation des électrodes. 
Mais si, par des artifices que nous étudierons bientôt, les 
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effets de polarisation se trouvent neutralisés ou du moins 
réduits à un minimum négligeable, la moindre force 
électromotrice suffit pour produire un courant. Celui-ci 
n'est plus influencé dès lors que par la résistance pro- 
prement dite de la solution. 

Pour évaluer en ohms la résistance spécifique d'une 
solution, nous considérons cette dernière sous la forme 
d'un cube ayant 1 centimètre de côté. La résistance 
étant r, la fonction inverse p- = / nous représente la con- 
ductibilité. En multipliant celle-ci par le nombre de cen- 
timètres cubes renfermant une molécule-gramme de la 
substance dissoute, nous obtenons la conductibilité molécu- 
laire, c'est-à-dire la conductibilité que nous observerions 
si la quantité de solution renfermant une molécule- 
gramme du corps dissous se trouvait disposée entre deux 
larges électrodes distantes de i centimètre. 

Pour appliquer nos définitions, nous prenons comme 
exemple une solution cinquantième-normale de chlorure 
de potassium (74*^,59 en 50 litres). D'après KolUrausch, 
la conductibilité spécifique conforme à notre définition {^) 
est 0,002244; la condiictibUité moléculaire est donc 
0,002244 X 30000 = 112,2. Ces chiffres ont été déter- 
minés à la température de IS"". A 25"", la conductibilité 
moléculaire devient 129,7. 

Instruments. — Les effets de polarisation se laissent 
éviter, d'après Kohlrausch^ par l'emploi de courants alter- 
natifs de grande fréquence. L'ensemble du dispositif 



(*) Kohlrausch mesurait les résistances en unités Sietnens, 
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opératoire réalise un pont de Wheatstone dans lequel le 
galvanomètre, inutilisable en l'occurrence, se trouve 
remplacé par un téléphone. La bobine B, transformatrice 
du courant envoyé par la pile P, est de petit calibre et à 
vibrations très rapides. Les modèles construits pour 
usages médicaux conviennent parfaitement. 




FiG. 44. 

La boite R, comprenant des étalons de 1, 10, 100, 
1000... ohms, sert à intercaler en ac une résistance du 
même ordre de grandeur que celle de la cellule électro- 
lytique S. 

Le pont cd porte le téléphone T et se termine en d 
par un contact mobile glissant sur la résistance gra- 
duée ab. 

Cette résistance consiste souvent en un fil de platine 
iridié, ayant 0"™,2 de diamètre et 1 mètre de longueur. 
Ce fil est tendu au-dessus d'une planchette portant une 
échelle graduée en millimètres. 

Comme la résistance des solutions varie entre des 
limites assez étendues, on est forcé de modifier en con- 
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séquence la forme du vase S. Pour mesurer une conducti- 
bilité assez grande, on choi- 
sit un yase conforme à la 
figure 46. Dans le cas con- 
traire, on rapproche davan- 
tage les électrodes, en pre- 
nant la forme (fig. 45). Les 
électrodes sont en platine, 
de 2 à 4 centimètres de 
diamètre , et recouvertes 
électrolytiquement d ' une 
couche de noir de pla- 
tine {*). Les fils conducteurs 
sont soudés aux électrodes 
et soustraits au contact des 
liquides par une enveloppe 
en verre ou en caoutchouc. 
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Mode opératoire. — On 
commence par déterminer 
ce que l'on appelle la capa- 
cité de la cellule électroly tique. 
A cet eflet, on y introduit 
une solution de conductibi- 
lité spécifique connue (par 
exemple une solution ^/go 
normale de KGl). Après avoir mis en mouvement le 
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(*) Cette précaution est essentielle et a pour effet d'augmenter la 
surface des électrodes et de retarder par conséquent leur polarisation. 
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Tîbrateur de la bobine, on déplace le contact mobile le 
long de la résistance graduée ab (fig. 44) jusqu'à ce que 
le téléphone se taise, ou du moins laisse reconnaître un 
maximum de silence. En ce moment, nous avons la rela- 
tion: 

RiadmmS idb. 

Nous aurons donc pour la résistance cherchée : 

ïi.db 

et pour la conductibilité cherchée : 

1 _ ad 
s"" R.c/6* 

Mais nous opérons avec une solution de conductibilité 
spécifique connue L De la relation 

ad 

nous tirons la valeur fc, que nous appelons la capacité du 
vase électrolytique employé. Cette capacité est le facteur 
par lequel nous devons multiplier les indications directes 
obtenues au moyen de ce vase, pour les transformer en 
conductibilités spécifiques conformes à notre définition. 
Si maintenant dans la même cellule, non modifiée, 
nous introduisons un liquide de conductibilité inconnue, 
nous trouvons une nouvelle valeur 

i ^ ad 
s"" i\.dh 
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Multipliant par ft, nous trouverons la condtActUrilité spéci- 
fique cherchée. Multipliant cette dernière par v (le nombre 
de centimètres cubes occupé par une molécule-gramme de 
substance dissoute) , nous aurons la conductibilité molé- 
culaire : 

, V .ad 

Remarques. — 1*» En pratique, la conductibilité se trouve 
le plus souvent rapportée, non pas au poids moléculaire, 
mais à l'équivalent de la substance dissoute. 

2** La conductibilité des électrolytes augmente générale- 
ment à mesure que la température s'élève (probablement 
à la suite d'une augmentation de la mobilité des ions). On 
connaît cependant une série de corps qui se comportent 
d'une manière tout opposée, notamment certains acides 
tels que H2SO4, PH3O4, HFl. Ces acides sont tous 
caractérisés par une chaleur de neutralisation exception- 
nellement élevée (*). 

S"" La conductibilité moléculaire augmente avec la dilu- 
tion, jusqu'à un certain maximum, qui pour les bons con- 
ducteurs se laisse pratiquement atteindre et correspond 
à une solution renfermant un équivalent dans environ 
2,000 litres d'eau. 



On admet que la dissociation de ces acides est exothermique. 
Or, d'après un principe déjà exposé (page 180), une élévation de 
température doit provoquer une modification endothermique de 
Téquilibre, dans le cas actuel une rétrogradation de la dissociation. 
De là, une diminution de conductibilité qui compense, et au delà, 
Taugmentation due à la mobilité plus grande des ions. 
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Le tableau suivant donne quelques conductibilités 
moléculaires observées par Koïdrausch à la température 
de ^8^ 



DILUTION. 


KCl. 


NaCi. 


LiCl. 


{Bad.. 


{K.SO4. 

• 


JMgSO*. 


4 litre. . 


91,9 


69,5 


69,4 


66,8 


67,2 


27,0 


10 litres. . 


404,7 


86,5 


77,5 


86,4 


89,7 


47,4 


iOO » . . 


444,7 


963 


87,6 


400,6 


409,8 


74,5 


4,000 1 . . 


449,3 


400,8 


913 


409,2 


420,7 


93.6 


40,000 . . . 


4S0,9 


402,9 


94,3 


442,6 


424,9 


403,4 


60,000 » . . 


424,7 


402,8 


95,6 


444,4 


426,6 


4053 


40(^000 . . . 


4S4,6 


40M 


96^5 


4443 


427,6 


406»6 



L'augmentation de la conductibilité avec la dilution 
varie suivant la nature des sels. La variation est faible 
pour les sels formés de deux ions monovalents, plus forte 
pour le type BaCl^, plus forte encore pour le type MgS04. 

4*» La conductibilité moléculaire maxima (i/Jj d'un acide 
organique peut être déduite de l'étude expérimentale du 
sel de sodium. Mais on peut aussi calculer théoriquement 
la valeur de i^.^ d'après les données suivantes, valables 
pour la température de 25'' : 

Pour un acide renfermant 42 atomes dans la molécule, {jl» = 358 
» 15 » » >=356 

18 » » =354 

» 22 » » = 352 

» 25 » » «351 

» 30 !> » »35Û 
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Pour l'acide acétique ^. = 364; pour l'acide propio- 
nique, 559, et pour l'acide benzoïque, 5S6. 

5« Pour les acides organiques, Ostwald a constaté une 
régularité qui peut éventuellement servir à déterminer 
leur basicité et par là même leur grandeur moléculaire. 
La conductibilité équivalente du sel de sodium d'un 
acide monobasique s'accroît de dix unités lorsqu'on 
augmente la dilution de 32 à 1,024 litres. Pour un acide 
bibasique, la conductibilité s'accroît de vingt unités; pour 
un acide tribasique, de trente unités, et ainsi de suite 
(toujours pour la même augmentation de la dilution). 

On a signalé bien d'autres régularités encore, mais 
je ne veux plus appeler l'attention que sur la 

Loi de Kohlrausch (1876). 

Cet auteur a trouvé que : la conductibilité moléculaire 
des sels neutres (*) se compose additivement de deux fac- 
teurs, dont l'un dépend exclusivement de la nature de 
la base, et l'autre de celle de l'acide. Cette loi rappelle 
absolument la loi de thermoneutralité. 

Elle est en corrélation étroite avec certaines considé- 
rations émises par Hittorf (1831). Si dans l'électrolyse 
l'ion positif et l'ion négatif se déplaçaient également vite, 
la perte de concentration de la solution devrait être égale 
aux deux électrodes. Comme en général il n'en est pas 
ainsi, Hittorf a émis l'idée que les ions ont des vitesses 
inégales, ainsi que cela est figuré dans le schéma ci-après : 



n Étudiés en solution suffisamment étendue. 
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Les points noirs et blancs représentent les tons. Sous 
rinfluence du courant, les ions noirs se dirigent vers la 
gauche, les blancs vers la droite, avec cette différence que 
pour glisser de molécule en molécule les premiers se 
déplacent deux fois plus rapidement que les seconds. 
La première ligne du schéma représente Tétat de la solu- 
tion avant Télectrolyse, les suivantes des états successifs 
pendant Télectrolyse. Le trait vertical ab divise la solution 
primitive en deux parties égales. Initialement on trouve 
de part et d'autre sept ions noirs et autant de blancs. 
L'état final représenté montre six molécules décomposées. 
Les molécules non décomposées sont au nombre de cinq 
à gauche du trait vertical ab et de trois dans la section de 
droite. A gauche, le nombre des ions noirs a augmenté 
de quatre (de sept à onze), tandis qu'à droite les ions 
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blancs n'ont augmenté que de deux. Le rapport ^exprime 

la VITESSE RELATIVE QUE NOUS AVONS SUPPOSÉE AUX IONS {*). 

Si nous observons maintenant que pendant toute la 
durée de Félectrolyse d'une solution étendm de chlorure 
de potassiun (1 équivalent en 1,000 litres), la concentra- 
tion diminue uniformément aux deux électrodes, nous 



(') Pour déterminer expérimentalement ce rapport de vitesse, il 
suffit d'analyser les changements survenus du côté de Tune des deux 
électrodes. Un exemple fera comprendre la nature de ces recherches. 
Supposons qu'une solution de nitrate d'argent ait déposé, après un cer- 
tain temps d'électrolyse, dr,2591 d'argent métallique ; et qu'un volume 
suffisant de solution, pris du côté de la cathode, renferme encore 
lâp,5533 d'argent, tandis qu'un même volume de la solution primitive 
renfermait i3«',1426. La solution cathodique a donc perdu 0^,5893 
de métal et envoyé dans la direction de 
1 A l'anode une quantité équivalente de l'ion 

NO3. En même temps, 1,2591-0,5893 
= 0ï^6698 d'argent ont immigré de la 
solution anodique vers la cathode. L'im- 
^ B migration de l'argent est donc à l'émi- 

gration du groupe NO3 comme 0,6698 : 
0,5893 ou comme 0,532 est à 0,468. Ces 
chiffres expriment la vitesse relative des 
ions du nitrate d'argent, étudié en solu- 
tion assez concentrée (en solution éten- 
due, c'est rion NO5 qui se transporte 
le plus rapidement). 

Les essais peuvent se faire dans des 
appareils plus ou moins semblables à la 
figure 48. Pour étudier les transforma- 
tions produites du côté de l'électrode A, 
on analyse, outre le dépôt éventuelle- 
ment obtenu, un volume mesuré de la 

IJ J A éi solution pris à partir de l'électrode A 

^-^^ jusqu'à une section A' suffisamment éloi- 

FiG. 48. g^é® P®^ fl^® ^® liquide y ait gardé sa 

composition primitive. 



^ 
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(leYons admettre que les ions K et Cl marchent également 
vite. Étant donné que la conductibilité moléculaire d'une 
pareille solution vaut 119,3 (unités Kohlrausch)^ nous 
prendrons la moitié de ce chiffre, soit 59,7, pour exprimer 
le COEFFICIENT DE CONDUCTIBILITÉ du potassium et celui du 
chlore. 

Et nous possédons dès lors la clef du système. Car si 
de la conductibilité de chlorure de sodium (1 équivalent 
en 1,000 litres) nous soustrayons le coefficient du chlore, 
nous trouvons pour le sodium la valeur 41,1. Par des 
déductions semblables, nous aurons pour le lithium 32,4; 
et de même pour une série d'autres ions (*). 

Les coefficients ainsi déterminés sont entre eux comme 
les vitesses de migration trouvées par Hittorf et déduites 
des changements de concentration aux électrodes. Les 
deux moyens d'investigation mènent à des résultats con- 
cordants. 

L'étude des sels neutres en solution aqueuse nous 
donne ainsi, pour toute une série d'ions monovalents, le 
facteur que nous avons appelé coefficient de conductibilité 
et auquel d'autres ont réservé le nom de vitesse de 
migration. 

Les acides du type HCl et HNO3 ont des conductibilités 
très grandes, dues surtout à la vitesse de l'hydrogène. 

Dilution. HCl. HNO,. 

i litre .... 278,0 277,0 

100 litres ... 541,6 339,5 

1,000 .... . 345,5 34^,7 



(*) La plupart des chiffres cités ont été trouvés dans le traité de 
M. Ostwald. Ils ont été déterminés par Kohlrausch, et se rapportent 
à la température de IS» et à des dilutions de 1,000 à 2,000 litres. 
Pour une dilution infiniment grande, Kohlrausch a calculé des coeflS- 
cients de conductibilité un peu plus forts. 

14 
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En soustrayant de 34o,o la vitesse du chlore, nous 
trouvons pour l'hydrogène 285,8. 
Pour les bases, Kohlrausch a trouvé à 18'' : 

OilQtion. KOH. NaOH. 



i liire . . . 


171,8 


U<J.O 


iOO litres. . . 


Sl3,i 


187,0 


1,000 . . . . 


214,0 


188,0 



La conductibilité de la potasse diminuée de celle du 
potassium donne pour Thydroxyle la valeur 154,3. 

Les relations sont moins simples pour les acides et les 
bases renfermant des ions plurivalents. D'autre part, il 
existe des corps difficilement électrolysables, dont la con- 
ductibilité est même inférieure à celle de l'hydrogène ou 
de l'hydroxyle qu'ils renferment. 

Dilution. VjHjSOv VsHsPO*. 64840,. NH4OH. 



1 litre . . 


188,9 


29,0 


1,2 


0,84 


100 litres. . 


285,5 


79,0 


13,2 


9,20 


1,000 . . . 


331,6 


96,8 


38,0 


26,00 



Pour interpréter cet état de choses, Arrhénius, Ostwald 
et plusieurs autres théoriciens distingués admettent que 
la dissolution d'un corps électrolysable.(sel, base, acide) 
est accompagnée d'une dissociation en ions libres. Pour 
les bons conducteurs, cette dissociation est généralement 
très avancée, et pour une dilution de 1,000 à 2,000 litres 
on peut même admettre qu'elle est quasi complète. Dès 
lors, la conductibilité de solutions équivalentes, renfer- 
mant le même nombre d'ions libres, ne dépend plus que 
du coefficient de conductibilité de ces derniers (de leur 
vitesse de migration) ; car, d'après la loi de Faraday, un ion, 
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quel qu'il soit, transporte toujours la même quantité 
d'électricité. 

Pour les mauvais conducteurs {PH5O4, acide acétique, 
ammoniaque), la dissociation ne serait que partielle et 
même très peu avancée. Les ions libres étant alors peu 
nombreux, la conductibilité deviendrait forcément très 
faible. 

Si nous admettons un instant cette manière de voir, la 
conductibilité d'une solution sera proportionnelle au 
nombre d'ions libres qu'elle renferme et à la vitesse de 
migration de ces ions. La loi de Kohlrausgh n^aura donc 
pas pour expression 

{[f. représentant la conductibilité moléculaire d'un sel, 
u et t? les vitesses de ses ions), mais 

en exprimant par x le degré de dissociation du sel. 

A mesure que la dilution augmente, la valeur de x 
s'accroît. Pour une dilution infinie, a? = 1, et alors 

Pour les sels (à ions monovalents), la dissociation est 
quasi complète pour une dilution de 1,000 à 2,000 litres; 
par une dilution encore plus grande, leur conductibilité 
n'augmente presque plus. Il en est de même pour certains 
acides et certaines bases : HCl, HNO3, KOH, NaOH, etc. 
Pour ces substances, ^j.^ est connu. 

Les sels des acides forts avec une base faible, ceux des 
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acides faibles avec une base forte, rentrent aussi dans la 
catégorie des corps aisément dissociables. De leur étude 
on peut déduire la vitesse de migration des ions des acides 
faibles et des bases faibles, de sorte que cette fonction 
devient mesurable pour tous les ions (*). 

Possédant dès lors un tableau complet des valeurs u 
et V, nous pouvons tirer des équations 

^=-a:(i/ -h V), 

la valeur du coefficient de dissociation : 

A* 

x«= — 

Dans cette équation, x désigne le degré de dissociation 
d'un électrolyte pris à telle ou telle dilution; fx est la 
conductibilité moléculaire mesurée à cette même dilu- 
tion; p«, la conductibilité calculée pour une dilution 
infiniment grande (somme de u et de v). La détermi- 
nation de la conductibilité électrolytique d'une solution 
nous fait donc connaître le degré de dissociation de la 
substance dissoute. Nous aurons dans la suite l'occasion 
de revenir sur cet ordre d'idées. 



(*) De la conductibilité moléculaire maxima de Tacétate de sodium, 
on peut déduire celle de Tacide acétique. Au chiffre trouvé pour Tacé- 
tate (i éq. en 2,000 litres), il suffit d'ajouter 244,7 (la dififérence entre 
la vitesse de migration de l'hydrogène et celle du sodium). 



III. — De la nature des solutions salines. 

L'étude de la nature des solutions salines est le pro- 
blème de prédilection de la chimie moderne. Elle trouve 
son point de départ théorique dans les phénomènes 
d'osmose et dans l'interprétation qui en a été donnée 
par van 't Hoff. Pour le chimiste néerlandais, la substance 
dissoute se trouve réellement à l'état gazeux. Ses molé- 
cules se meuvent avec la même vitesse, avec la même 
liberté d'allures que si le dissolvant n'existait pas. Par 
là même elles exercent aux limites de la solution une 
pression conforme à l'équation pv = RT. 

Les expériences osmotiques directes ne sont pas extrê- 
mement nombreuses, mais les phénomènes d'osmose se 
trouvent en relation étroite avec d'autres propriétés que 
l'on a pu étudier sur un grand nombre de solutions. Nous 
avons signalé la surélévation moléculaire du point d'ébul- 
lition (*) et l'abaissement moléculaire du point de con- 
gélation. Nous possédons donc actuellement un nombre 



(*) Qu'il suffise de signaler les relations : 






L'équation se rapporte à une solution renfermant n molécules dis- 
soutes dans N molécules dissolvantes. P désigne la pression osmo- 
tique, f la tension de vapeur du dissolvant pur, f la tension de 
vapeur de la solution. M est le poids moléculaire du dissolvant, s la 
densité de la solution. R a sa valeur habituelle. 
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suffisant de données corrélatiyes pour aborder le problème 
théorique dans toute sa généralité. 

Or, les faits démontrent que si la loi de van 't Hoff est 
applicable aux substances organiques et en général aux 
corps à fonction chimique peu prononcée, elle présente 
d'autre part des exceptions extrêmement nombreuses. 
Les acides, les bases, les sels et en général tous les 
électrolytes n[ianifestent des pressions osmôtiques trop 
élevées, confirmées d'ailleurs par des anomalies corres- 
pondantes dans le point d*ébullition et le point de congé- 
lation des solutions aqueuses. Pour toutes ces propriétés, 
étudiées conformément aux chapitres spéciaux que nous 
leur avons consacrés, on trouve des chiffres i fois trop 
forts. Et le facteur i manifeste un certain rapport avec 
le nombre d'ions renfermé dans la molécule de l'électro- 
lyte considéré. 

Lorsque nous avons parlé des densités de vapeur et de 
l'hypothèse à'AvogadrOy nous avons constaté des anoma- 
lies du même genre. Certaines substances, telles que 
NH4CI, PCI5, le carbamate d'ammonium, etc., occupent 
à l'état gazeux un volume n fois plus grand que ne le 
veut la théorie, ou inversement exercent sous volume 
normal une pression n fois trop forte. Pour interpréter 
ces écarts, nous avons admis qu'en passant à l'état gazeux 
la molécule de ces corps se dédouble en n particules 
plus simples. Une explication absolument analogue rend 
compte des anomalies dont nous nous occupons actuelle- 
ment. Si une solution aqueuse suffisamment étendue 
exerce dans certains cas une pression t fois plus élevée que 
le chiffre conforme à la loi de van 't Hoff, il est probable 
que cette solution renferme en réalité i fois plus de par- 
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ticules actives que ne le fait prévoir la formule unitaire 
de la substance dissoute. Et cette même hypothèse rend 
compte des irrégularités relatives au point d'ébullition et 
au point de congélation. 

Pour une solution donnée, Timportance du facteur t 
dépendra donc du degré de dissociation de Télectrolyte 
dissous. 

Dans notre chapitre électrochimique, nous avons repré- 
senté par X ce degré de dissociation, et nous avons 
trouvé un premier moyen d'en apprécier l'importance, 
par la relation 

=«— . 

Les recherches osmotiques et cryoscopiques consti- 
tuent un deuxième moyen d'investigation. En effet, si la 
dissociation en solution aqueuse était toujours complète, 
LE FACTEUR i Serait égal au nombre n d'ions renfermé 
dans la molécule du corps dissous. Si généralement il 
n'en est pas tout à fait ainsi, c'est que, sur N molécules 
dissoutes, une fractions seulement subit la décomposition 
hydrolytique. Il reste alors (4 — x)^ molécules unitaires, 
tandis que les a?N molécules dissociées produisent na?N 
ions libres. La pression osmotique sera donc produite 
par nxN -»- (1 — j:)N particules actives, et sera t fois trop 
forte. 

Dès lors 

1 = ^ =1 H.(.|~|)X. 

Connaissant n, connaissant d'ailleurs, par voie cryosco- 
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pique ou autre, la valeur de i, on peut calculer x^ 
c'est-à-dire le degré de dissociation. 

En règle générale, les expériences osmotiques, cryosco- 
piques et électrolytiques conduisent à des résultats suffi- 
samment concordants. 

La grandeur de x dépend de plusieurs circonstances, 
mais surtout des deux suivantes : 

l"" La nature de la substance dissoute. Les acides forts, 
les bases fortes, les sels qui renferment un acide fort ou 
une base forte, sont aisément dissociables. Le contraire 
est vrai pour les acides faibles (HgS, SOg, C2H4O2, etc.), 
les bases faibles (NH3, CgHgNHa, etc.), et les sels qu'ils 
forment entre eux ; 

2*» La concentration.de la solution. Pour les substances 
aisément dissociables, la valeur limite de x se laisse prati- 
quement atteindre. Une dilution d'un équivalent-gramme 
de substance dans 1,000 litres d'eau est généralement 
suffisante. Pour une dilution moins forte, la valeur de x 
peut devenir fractionnaire, ainsi que cela résulte des 
abaissements moléculaires admis dans le système de 
RaoïUt. Voici, par exemple, quelques chiffi'es : 

Soit une solution renfermant 36»',5 HCl en 4 litres 
d'eau. 

Si par cryoscopie l'on trouve i = 1,98, comme n = 2, 
la valeur x devient 0,98. Sur 100 molécules dissoutes, 
98 se trouvent dissociées. 

Ayons une dissolution de 3«',8 de Ba(0H)2 dans 
100 grammes d'eau. 

Le point de congélation sera abaissé sensiblement de 
10 C. 
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Nous nous trouvons donc dans les limites fixées par 
Raoulty et rabaissement moléculaire est 45. Donc 



45 

= 2,38. 

18,9 



Comme n = 3, il faut que x = 0,69. 

Concernant la nature de la dissociation saline, nous ne 
pouvons émettre que des hypothèses. 

Sv. Arrhénim s'est prononcé en 1887 pour la liberté 
ABSOLUE DES IONS, ct sa théorie fait article de foi dans 
Fexcellent traité de chimie théorique de W. OstwaM, 
ainsi que dans l'introduction théorique au traité de 
Dammer écrite par W. Nernst. 

Cette théorie une fois admise, c'est sans métaphore que 
Ton peut parler de la vitesse de migration des ions, de 
leur capacité de charge électrique (égale pour tous), 
du transport de l'électricité par les ions, et ainsi de suite. 
En somme, le langage scientifique gagne en réalisme et 
en simplicité. Mais cette simplicité n'existe que dans les 
apparences, et fait absolument défaut lorsqu'il s'agit 
d'aller au fond des choses. C'est ainsi que les chefs de la 
nouvelle théorie insistent sur la nécessité de ne pas attri- 
buer aux ions libres les propriétés connues des éléments 
pris à l'état massif. L'ion potassium, par exemple, n'est 
pas à confondre avec le métal du même nom. L'ion est 
un atome isolé, caractérisé par une énorme charge élec- 
trique. Le métal massif, au contraire, est constitué par un 
assemblage complexe d'atomes, sans aucune charge élec- 
trique. Lorsque, dans une électrolyse, l'ion K est déposé 
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sur une électrode à laquelle il cède sa charge électrique, 
immédiatement le métal potassium apparaît avec toutes 
ses propriétés et décompose Teau avec dégagement 
d'hydrogène. 

Tout en réservant le fond de la question, nous devons 
admettre que l'hypothèse d'Arrhénius se prête admira- 
blement à l'interprétation d'une série de phénomènes 
dont jusqu'ici nous ne saisissions pas bien la signification 
ni la raison d'être. 

1*» La loi de thermoneutralité (de Hess). 

Lorsqu'on met en présence des solutions étendues de 
deux sels neutres, on n'observe en général aucun effet 
thermique. La raison en est qu'il ne se passe en réalité 
aucune réaction. 

Une solution de KCl, par exemple, renferme les ions K 
et Cl ; de même, une solution de NaNOs renferme les ions 
libres Na et NO3. Si nous mêlons ces deux solutions, rien 
n'est changé, les ions sont libres comme auparavant. 

La loi ne s'applique bien qu'aux solutions suffisamment 
étendues, de dissociation presque complète. Les solutions 
concentrées se comportent d'une manière plus ou moins 
anormale. 

2*» Les réactions nettes ^ auxquelles noits avons recours 
en chimie minérale pour reconnaître la nature des corps, 
démontrent de la façon la plus évidente qu'au sein de leur 
solution aqueuse les ions mènent une existence très indépen- 
dante. 

Le nitrate d'argent sert à la recherche du chlore et 
donne dans la solution de tous les chlorures métalliques 
un précipité de chlorure d'ai^ent. Mais ce même réactif 
ne réussit pas à déceler le chlore dans une solution de 
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chlorate de potassium ou d'acide monocliloracétique. Les 
sels ferreux donnent par le sulfhydrate d'ammonium un 
précipité noir de sulfure de fer, mais le ferrocyanure de 
potassium traité par le même sulfhydrate ne donne pas 
de précipité noir. On voit par ces exemples que Ton 
pourrait multiplier à volonté, que les réactions se passent 
entre ions. La solution argentique n'est pas un réactif du 
chlore en général, mais de IHon chlore. Le sulfure d'ammo- 
nium est un réactif de l'ion Fe". La chimie analytique est 
basée en grande partie sur des réactions de double 
échange entre ions. Elle ne possède pas de réactifs de 
tel ou tel élément, mais de tel ou tel ton {*). 

Il faut remarquer que les ions se comportent fréquem- 
ment d'une manière différente, d'après leur valence. Le 
fer se comporte autrement dans les combinaisons fer 
reuses que dans les combinaisons ferriques (Fe" ou Fe'''). 
De même le radical FeCyg se comporte de manière diffé- 
rente suivant qu'il se trouve engagé dans le prussiate 
jaune (FeCy6K4) ou dans le prussiate rouge (FeCygKs). 
Et ainsi de suite. 

Après avoir ainsi exposé les doctrines d'Arrhénius, 
appuyées des faits les plus importants que l'on puisse 
invoquer en leur faveur, je me permets de leur consacrer 
quelques lignes d'sxAMEN critique. 



(*) Voici un fait qu'il est assez difficile de mettre d'accord avec la 
théorie que nous venons d*exposer. Certains dérivés halogènes 
solubles, surtout le chlorure mercurique, n'ont en solution aqueuse 
qu'une très faible conductibilité électrique et ne fournissent donc 
que peu d'ions libres. Ils n'en réagissent pas moins énergiquement 
avec le nitrate d'argent. 
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Remarquons tout d'abord que Vhypothèse des ions libres 
est en désaccord avec les données de la thermochimie. 

Rappelons-nous que le chlore et l'hydrogène dégagent 
beaucoup de chaleur en se combinant, et que la dissolu- 
tion du gaz chlorhydrique dans Teau est fortement exo- 
thermique. Malgré cela, si la théorie d'Arrhéiim est vraie, 
aucun rapprochement d'atomes n'a eu lieu, car l'acide 
dissous ne représente que des ions H et Cl libres. D'autre 
part, la soude caustique a une chaleur de formation très 
grande et une chaleur de dissolution non négligeable. 
Enfin, une solution de soude et une solution d'acide 
chlorhydrique réagissent en dégageant encore 13 Cal. 
Et pourtant la théorie veut que le mélange ne renferme 
que du sel dissocié : Na -h Cl. De sorte que les dégage- 
ments successifs de chaleur, qui semblent indiquer une 
condensation graduelle de la matière, aboutissent au 
maximum de disgrégation, à la liberté absolue des ions. 
La contradiction parait manifeste (*). 

De tous les effets exothermiques signalés ci-dessus, la 
chaleur de neutralisation seule trouve dans la nouvelle 
théorie une interprétation satisfaisante. On peut con- 
cevoir que la formation d'un sel en solution aqueuse ne 
donne pas lieu à la réunion des radicaux typiques de 
l'acide et de la base, mais à une formation d'eau. Or, 



(*) Cette contradiction ressort encore mieux lorsqu'on considère la 
chaleur de formation de NaCl à partir des éléments : 97,6 Calories, 
sans compter Ténergie dépensée à la disjonction des molécules Nan 
et Cls. La dissolution du sel absorbe une petite quantité de chaleur. 
Et pourtant, d*après la théorie développée, cette dissolution devrait 
mettre le sodium et le chlore en liberté, et cela sans aucune inter- 
vention chimique du dissolvant. 
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l'eau n'est pas un électrolyte (*), ne se trouve donc pas 
dissociée, et se forme avec dégagement de chaleur. 
Pour NaCl, la réaction serait 

•4- — -♦- — -♦- — 

Na ^ OH -4- H -•- Cl — Na -f- Cl ^ HOH. 

Et en effet, la formation d'un équivalent de sel par 
l'action d'une base forte sur un acide fort, le tout en 
solution aqueuse étendue, correspond à un effet thermique 
presque constant de 11,7 à 13,8 Cal. Cette chaleur serait 
dégagée par l'union des ions H et OH avec formation 
de H2O neutre. Pour le reste, aucune dépense d'énergie 
ne serait à faire pour la séparation de Na et OH, ou 
de H et Cl. Aucun dégagement de chaleur ne correspon- 
drait à la formation de Na h- Cl. Cette manière de voir 
ne me parait pas fournir une explication rationnelle des 
faits observés : c'est le renversement de toutes les idées 
reçues et la négation de la thermochimie. 

En présence de ces difficultés, je me suis demandé si 
l'hypothèse des ions libres est absolument nécessaire, et 
si une dissociation d'un autre genre ne suffirait pas à 
rendre compte des faits observés. Admettons un instant 
que le sel marin réagisse avec l'eau de la manière 
suivante : 

NaCl -♦- HOH = NaOH -♦- HCI. 

Aussi bien que dans l'hypothèse d'Arrhénius, le nombre 



(*) Conductibilité spécifique de Teau lentement distillée : 2 x 10 - •. 
Conductibilité spécifique de Teau distillée dans le vide : environ huit 
fois moindre. 
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des particules actives se trouve doublé, et par là même 
les valeurs anormales trouvées pour la pression osmotique 
et pour toutes les données corrélatives reçoivent leur 
interprétation. 

Mais une difficulté se présente. Ce n*est pas seulement 
le sel dissous qui se comporte en électrolyte; Tacide 
chlorhydrique et la soude possèdent le même caractère 
et donnent pour le facteur t une valeur sensiblement 
égale à 2. 

Je propose en conséquence de reprendre une idée déjà 
ancienne et d'admettre que dans un acide libre l'hydro- 
gène joue le rôle d'un métal, tandis que dans une base 
libre l'hydroxyle est un véritable résidu halogénique. De 

cette manière, les molécules HCl et NaOH constituent 
des substances salines, et comme telles se dissocient sous 
l'influence de l'eau : 



H Cl -4- HOH = HOH + HGl 

Eau basique. 



NaOH -f- HOH = NaOH -+- HOH 

Eau acide. 

Rapprochant ces deux équations de celle qui nous 
figure la dissociation de NaCl : 



NaCI H- HOH = NaOH -f- HCl, 

nous remarquons une analogie complète. 
Nous reconnaissons en outre que si, dans son état 



DE LA NATURE DBS SOLUTIONS SALINES. 



ordinaire, l'eau est neutre et non électrolysable, elle peut, 
par le voisinage d'une molécule acide ou basique, devenir 
elle-même électropositive (basique) ou éiectronégative 
(acide). 

Or, une molécule d'eau ainsi caractérisée ou ionisée se 
trouve par là même différenciée d'avec l'eau ordinaire, et 
devient active au point de vue de la pression osmotique, 
de l'abaissement du point de congélation, etc. Voilà 
pourquoi la soude et l'acide chlorhydrique ont un facteur t 
aussi élevé que le chlorure de sodium. 

Au point de vue thermochimique, notre théorie ne ren- 
contre aucune difficulté. La neutralisation d'une solution 
de soude par une solution d'acide chlorhydrique donne 
lieu à la réaction suivante : 



{ NaOH -+- HOH j -+- ) HCl ^- HOH ( ^ \ NaOH -^ HCI ( -♦- 2H,0. 

Solulion Solution Solution Eau 

^ de soude. d'HCl. deNaCl. neutre. 



A la neutralisation plus parfaite des affinités de la base 
et de l'acide, et à la formation de deux molécules d'eau 
neutre, correspond le dégagement de 13 à 14 Cal. 

La loi de thermoneutralité, les réactions analytiqms, etc. 
se comprennent également bien dans les deux hypo- 
thèses. Les explications données antérieurement (p. 218) 
restent telles quelles. II suffit de remplacer les ions libres 
par nos nouveaux produits de dissociation et de consi- 
dérer ceux-ci comme menant au sein de la solution 
aqueuse une existence très indépendante. 

Quant aux phénomènes d'électrolyse, nous revenons 
à l'hypothèse de Grotthus quelque peu modifiée. Un 
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système NaOH -«- HCI -h nHgO ne réalise pas un équi- 
libre Stable. La molécule NaCl peut momentanément se 
reconstituer pour être défaite à nouveau Tinstant d'après. 
Il résulte de là que les ions Na et Cl jouissent d'une 
grande mobilité. L'atome Na, par exemple, ne se trouve 
pas constamment uni au même OH, mais est ballotté de 
molécule en molécule, et possède toute la facilité de 
déplacement exigée par les phénomènes d'électrolyse, et 
attribuée par Arrhénius aux ions libres. Dès lors, l'élec- 
trolyse elle-même, et cette fonction que nous avons 
appelée le coefficient de conductibilité des ions (leur 
vitesse) s'expliquent également bien dans les deux hypo- 
thèses. Celles-ci ne diflërent qu'en un point : d'une part, 
nous avons les ions atomiquement libres, tandis que 
dans notre deuxième théorie nous trouvons la cause de 
leur liberté dans l'action dissociante de l'eau et dans le 
voyage fréquent des ions d'une molécule dans une autre. 
Nous expliquons ainsi le rôle spécial joué par l'eau, et 
nous avons l'avantage de ne pas entrer en conflit avec 
la thermochimie. 



Du MÉGATilSME DE LA PRESSION OSMOTIQUE. 

Étudions d'abord la théorie de van 't Hoff telle qu'elle 
résulte d'un échange de vues entre ce savant et L. Meyer 
(Zeitschrift f. physik, Chemie et Berichte der deutschen 
chemischen Gesellschaft, 1890). 

Dans l'eau pure, les molécules HgO doivent à elles 
seules faire équilibre à la tension superficielle du liquide 
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et à la pression extérieure. Dans une solution, au con- 
traire, Teau n'occupe matériellement qu'une partie du 
volume total et se trouve en quelque sorte dilatée ; elle 
ne doit plus faire équilibre qu'à une partie des pressions 
supportées, car la substance dissoute exerce de son côté 
une tension partielle. 

Lors d'une détermination de pression osmotique, la 
tension moléculaire de l'eau n'est donc pas la même de 
part et d'autre de la paroi semi-perméable, mais plus 
grande à l'extérieur (dans l'eau pure) qu'à l'intérieur de 
la cellule (dans la solution). Il s'ensuit une infiltration 
du dissolvant, et celle-ci ne s'arrête qu'au moment où la 
tension partielle de l'eau dans la solution est devenue 
égale à la tension pleine et entière de l'eau pure exté- 
rieure. La cellule devient ainsi le siège d'un surcroît de 
pression, mesurable au manomètre, et uniquement impu- 
table à la tension partielle de la substance dissoute. 

Cette interprétation rappelle absolument les lois du 
mélange et de la difiusion des gaz. Elle attribue aux 
molécules dissoutes les propriétés, et notamment la force 
vive, qui caractérisent l'état gazeux : car la tension de la 
substance dissoute détermine à elle seule la pression 
osmotique, et celle-ci est égale à la pression que cette 
substance exercerait si, à la température de l'expérience, 
elle était gazeuse et occupait un volume égal à celui de 
la solution. 

La confusion de deux états de la matière est un côté 
faible de la théorie très ingénieuse du savant néerlandais. 
La grande simplicité des propriétés de l'état gazeux 
dépend essentiellement de l'affaiblissement extrême des 

15 
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attracUons moléculaires. A Tétat liquide, au contraire, 
ces attractions jouent un rôle important, car sans elles il 
serait malaisé de comprendre la cohésion des liquides, 
leur tension superficielle, etc. 

En ce qui concerne spécialement les solutions, et nous 
considérons en première ligne les solutions aqueuses, il y 
a des degrés dans Tintimité des rapports qui s'établissent 
entre la substance dissoute et le dissolvant. Parmi les 
gaz, ceux qui obéissent à la loi de Henry ne dégagent 
qu'une chaleur de dissolution négligeable et ne sont que 
faiblement retenus par le liquide : ils paraissent n'y être 
incorporés que par un effet de diffusion plus ou moins 
influencé par l'attraction moléculaire. D'autres gaz, tels 
que SO2, CO2, H2S, NH3, dégagent plus de chaleur en 
se dissolvant dans l'eau qu'en se liquéfiant. Ils ne forment 
cependant pas avec l'eau des systèmes salins dissociés, 
mais restent plutôt à l'état de molécules unitaires capables 
de développer une pression osmotique normale et un 
abaissement normal du point de congélation, incapables 
de transmettre le courant électrique (*). Nous connais- 
sons enfin une série d'hydracides gazeux, tels que HCl, 
HBr, etc., caractérisés par une chaleur de dissolution 
énorme et une fonction chimique puissante. Ils forment 
avec l'eau des solutions stables (**), dont les propriétés 
cryoscopiques et électrochimiques démontrent la présence 
de systèmes salins dissociés. 



(*) n suffit toutefois de l'advention d'une base ou d'un acide pour 
que les gaz de cette catégorie soient transformés en molécules ionisées. 

(**) Quand elles ne sont pas trop concentrées, ces solutions se 
laissent même distiller sans décomposition* 
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De tout cela il résulte que, s'il y a des gaz que Ton peut 
considérer comme maintenant leur état caractéristique 
même au sein d'une solution, il en est, en revanche, beau- 
coup d'autres qui contractent avec le dissolvant une union 
très intime et se trouvent manifestement condensés. Or, 
si des gaz se comportent de la sorte, il serait à coup sûr 
étrange de voir les corps solides ou liquides subir une 
transformation inverse et passer à Tétat gazeux en se 
dissolvant. 

Pour étudier les soluticms, il est donc rationnel d'attri- 
buer aux corps dissous les propriétés de l'état liquide. 
Dès lors il doit être tenu compte des attractions molé- 
culaires, et le fait même de la dissolution d'une substance 
dans un milieu liquide nous apparaît comme une mani- 
festation de l'attraction prépondérante qui s'exerce entre 
molécules hétérogènes. Dans le même ordre d'idées, nous 
avons cherché l'interprétation des phénomènes de pres- 
sion osmotique (Bviletin de la Société chimiqiie de Paris, 
1892, VII, 812). . 

Soient a et a' deux molécules dissoutes, et r le rayon 
de leur sphère d'attraction. Une molécule dissolvante 
b sera de la part de a et a' sollicitée par deux forces, 
dont la résultante tendra 
à rapprocher 6 de la ligne 
de jonction aa'. Plusieurs 
molécules dissolvantes 
unissant leur action, il 
s'établira une poussée 
par laquelle les deux mo- 
lécules dissoutes seront 
écartées l'une de l'autre jusqu'à la distance 2r. Les sphères 




FIG. 40. 



DE LA NATURE DES SOLUTIONS SALINES. 



d'attraction n'auront plus alors aucune partie commune 
et l'attraction mutuelle des molécules a et a' se trouvera 
réduite à un minimum. En somme, tout se passe comme 
si les molécules dissoutes tendaient à s'écarter l'une de 
l'autre aussi loin que si elles étaient gazeuses. Mais il ne 
suffit pas de considérer deux molécules noyées dans un 
excès de dissolvant, semblables à deux molécules gazeuses 
disposant d'un espace vide indéfini. Dans une solution, 
les molécules a et a' ont de tous côtés des voisines a", 
a"\ ... a", et la condition d'équilibre d'un pareil système 
est évidemment la pénétration mutuelle et égale des 
sphères d'attraction. 

Si nous schématisons maintenant une expérience 

osmotique, nous trouvons 
d'un côté de la paroi 
semi-perméable un excès 
de dissolvant (B) , et de 
l'autre une solution (A) 
dont les molécules dis- 
soutes sont équidistantes 
les unes des autres (*). 

L'eau pure mouille la 
paroi semi-perméable et 
en remplit les pores dès 
avant la mise en train de 
l'expérience. Si nous admettons une grande affinité entre 
les molécules d'eau et les particules matérielles de la paroi, 
une influence disjonctive, absolument semblable à celle 




Fl6. 50. 



(*) La structure de la membrane semi-perméable étant somme toute 
inconnue, la figure 50 ne peut que représenter vaguement la naissance 
de la paroi du côté de la solution. 
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qui agit entre les molécules dissoutes (A), doit se faire 
valoir entre ces molécules et la paroi. Les molécules dis- 
soutes seront ainsi tenues à distance, et surtout ne seront 
pas admises à s^engager dans un canal étroit. D'autre part, 
une molécule d'eau (6), déjà engagée dans un des conduits 
capillaires, se trouve en équilibre si Ton ne considère 
que les attractions qu'elle éprouve de la part de ses 
congénères; mais l'attraction de la molécule A la plus 
voisine ne se trouve point contre-balancée et force B à se 
diriger vers la solution. 

Il s'établit ainsi un suintement continu de dissolvant à 
travers la paroi, vers l'intérieur de la cellule osmotique. 
L'eau adventive commence par appartenir aux molé- 
cules A voisines de la paroi, mais ne leur reste pas défi- 
nitivement acquise, car l'équilibre exige l'équidistance 
des molécules dissoutes. 

Voilà pour l'interprétation qualitative du phénomène. 
Au point de vue quantitatif, la question est plus difficile. 
Nous allons néanmoins essayer de la résoudre, en nous 
appuyant sur une déduction théorique déjà acquise. Nous 
avons montré qu'au sein d'une solution tout se passe 
comme si les molécules dissoutes tendaient à s'écarter 
les unes des autres jusqu'à distance gazeuse, c'est-à-dire 
que le jeu des attractions (ou répulsions) moléculaires 
tend vers le même effet final, qu'il s'agisse d'une matière 
dissoute ou d'une matière vaporisée. Si nous pouvions 
admettre pour ces deux modes de disgrégation l'équi- 
valence des forces actives (*), l'augmentation de volume 

O Étant supposé d'ailleurs que les deux processus se passent à la 
même température. 



290 DB LA IfATUBE DBS SOLUTIONS SALINES. 

d'une même quantité de substance devrait dans les 
deux cas s'arrêter devant un même obstacle. En d'autres 
termes, une pression capable de limiter l'expansion de 
la substance vaporisée suffirait également à empêcher 
(dans les conditions de l'expérience osmotique) l'augmen- 
tation de volume de la solution par l'advention de nou- 
velles molécules dissolvantes. On voit immédiatement 
que cette conclusion n'est qu'une paraphrase de la Im de 
van 't Hoff. 

L'attraction moléculaire à laquelle il faut recourir 
pour comprendre le fait même de la dissolution, suffit 
donc également à rendre compte des manifestations de 
l'osmose. De plus, en prenant les choses à ce point de 
vue, on comprend sans peine la relation qui existe entre 
les phénomènes de pression osmotique, de surélévation 
du point d'ébullition et d'abaissement du point de congé- 
lation. En vertu de l'attraction prépondérante qui existe 
entre les éléments hétérogènes d'une solution, la matière 
dissoute attire le dissolvant avec une certaine force, 
éventuellement jusqu'à concurrence d'une pression osmo- 
tique déterminée : il n'est donc pas étonnant de voir la 
matière dissoute mettre en œuvre cette même force pour 
empêcher le dissolvant de se séparer d'elle par volatilisa- 
tion ou par congélation, ou d'une autre manière quel- 
conque. La cause agissante étant la même, les effets sont 
corrélatifs. 



QUATRIÈME PARTIE 



Mécanique chimique. 

Déjà vers la fin du siècle passé, le cliiiniste suédois Berg- 
^nann émit une théorie sur le mode d'action des forces 
cliimiques. Sa doctrine se laisse résumer en quelques 
mots : Taffinité chimique propre à une substance se 
manifeste avec une intensité invariable, et peut même 
s'exprimer par un chiffre. La réaction AC -»- B = AB -♦- C 
s'achève toujours aussi loin que possible, du moment 
que l'affinité du corps A est plus grande pour B que 
pour C. 

Tout autres étaient les idées exposées par BerthoUet 
dans son Essai de statique chimiqm (1803). D'après lui, 
l'état d'équilibre résultant d'une réaction dépend avant 
tout des masses actives, de telle manière que l'action 
déterminante de chaque substance est proportionnelle 
au nombre d'équivalents par lequel elle se trouve repré- 
sentée dans le système. 

Dans une solution renfermant pour un équivalent de 
soude, un équivalent d'acide sulfurique et un d'acide 
nitrique, chacun des deux acides prendrait sa part de 
base et se trouverait saturé à moitié. Si l'acide sulfurique 
était en proportion double, il resterait, après le partage 
de la base, quatre tiers d'équivalent d'acide sulfurique 
et deux tiers d'équivalent d'acide nitrique à l'état non 
saturé. 
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BerthoUet prévoit d'ailleurs que le partage normal, tel 
qu'il serait déterminé par les masses actives, peut être 
plus ou moins modifié sous l'influence des états de con- 
densation de la matière. Une insolubilité complète ou 
relative est une circonstance favorable à la formation 
prédominante d'un corps. C'est ainsi que l'addition 
d'acide sulfurique à la solution d'un sel de baryum donne 
lieu à la formation d'une quantité de BaSO^ aussi grande 
que possible. Le partage de la base entre les acides se 
fait d'abord normalement. Mais le sulfate, en se précipi- 
tant, se retire du système, et l'équilibre se trouve rompu. 
De là une reprise de la réaction avec formation d'une 
nouvelle quantité du sel insoluble. Et ainsi de suite, 
jusqu'à précipitation complète de l'acide sulfurique ou de 
la baryte. 

D'une manière analogue, lorsqu'une substance volatile 
peut prendre naissance, l'équilibre ne devient stable 
qu'après une élimination aussi complète que possible du 
produit gazeux. 

Les idées de BerthoUet étaient géniales. Elles tendaient 
à assimiler les effets de l'affinité à ceuK de la gravitation, 
et à faire rentrer dans le domaine de la mécanique les 
lois régulatrices des actions chimiques (*). Ces idées oïit 
laissé leur trace dans tous nos traités de chimie, du moins 



(*) En appliquant ses théories à la forniation même des combinai- 
sons, BerthoUet en est arrivé à prétendre que les éléments s'unissent 
en toutes proportions pour constituer une variété infinie de dérivés. 
Il connaissait, par exemple, toute une série d'oxydes de mercure. 
ProiLst Ta contredit sur ce point, et de la polémique extrêmement 
courtoise des deux savants est résultée notre deuxième loi des com- 
binaisons chimiques, celle de la constance des proportions. 
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en ce qui concerne les câs spéciaux relatifs aux précipités 
et aux dégagements gazeux. Sous leur forme la plus 
générale, les théories de BerthoUet n'ont paâ été trouvées 
d'accord avec les faits observés. 

En 1867, les chimistes norwégiens Guldberg et Waage 
ont corrigé le système précédent en y faisant entrer un 
facteur nouveau. L'intensité avec laquelle deux substances 
tendent à agir l'une sur l'autre se trouve exprimée par un 
produit k .p .q, dans lequel p eiq désignent les masses 
actives, c'est-à-dire le nombre d'équivalents par lequel 
les substances se trouvent représentées dans l'unité de 
volume, et k un coefficient d'affinité. 

Pour bien pénétrer le sens que l'on peut attacher à 
cette notion nouvelle, demandons-nous quelles conditions 
devront être réunies pour que deux substances AA' et BB', 
élémentaires ou composées (*), puissent par un double 
échange donner naissance aux corps AB et A'B'. 

Il faudra : 

1*» Que les atomes trouvent leurs aflSnités satisfaites 
par les nouvelles liaisons contractées; 

Et 2« que les molécules primitives soient douées d'une 
mobilité suffisante pour qu'elles puissent prendre contact. 
Gela revient à dire que « corpora non agunt nisi fluida », 
et qu'une transposition n'est possible que si l'une au 
moins des substances réagissantes est liquide, dissoute 
ou gazeuse (**). 



D A et A', et de même B et B' étant des atomes identiques ou 
différents. 

(**) On connaît cependant quelques réactions entre corps solides. 

Le sulfate de baryte et le carbonate de potassium .et inversement 
le carbonate de baryum et le sulfate de potassium) entrent en réaction 
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3* Les réactions chimiques même les plus vives ne 
se produisent qu'à partir d'une certaine température. 
L'hydrogène et Toxygène ne réagissent qu'au-dessus 
de 650°, l'hydrogène et le chlore ne se combinent égale- 
ment que sous l'influence de la chaleur ou de la lumière. 
D'une manière générale, il résulte des travaux de Donny 
et Mareska (1845). et de Raoul Pictet (1892-1895) que par 
un froid de — 80" les réactions les plus énergiques que 
nous connaissions se trouvent rendues impossibles : 
l'acide sulfurique et le chlorure de baryum, l'acide chlor- 
hydrique et le nitrate d'argent, le sodium et l'acide sulfu- 
rique, le sodium et l'alcool, restent indiflërents les uns à 
côté des autres. Vers — 125®, toute activité chimique 
parait absolument suspendue. Et la raison d'être de cette 
inertie n'est pas bien difficile à comprendre. Remarquons 
en effet que dans les matières mises en présence, les 
atomes A et A' d'une part, B et B' de l'autre, s'attirent 
à distance atomique, et qu'une union si intime ne saurait 
être aisément défaite par des influences extérieures, 
s'exerçant à la distance relativement considérable qui 
sépare les molécules. Il est donc probable que le statu quo 
se maintiendrait indéfiniment s'il ne fallait tenir compte 
que du seul jeu des affinités. Mais la théorie cinétique 
nous apprend que les particules matérielles ne sont pas à 
l'état de repos, que les molécules sont animées d'un 
mouvement de translation et que les atomes eux-mêmes 



même sans que Tun des deux sels soit en solution aqueuse. Il suffît 
d'agiter ensemble les deux corps finement pulvérisés. Sous Tinfluence 
d'une forte pression i allant jusqu'à 6,000 atmosphères), la réaction 
est considérablement activée {Spring^. 
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vibrent autour d'une position d'équilibre; et dès lors 
nous prévoyons que la rencontre de deux molécules 
hétérogènes peut être accompagnée de circonstances 
favorables à l'établissement de rapports nouveaux. Il 
suffira pour cela que la prise de contact (*) de ces molécules 
ait lieu par les atomes prédisposés à s'unir, et cela au 
moment où la phase oscillatoire de ces atomes les éloigne 
de leur conjoint primitif et les rejette pour ainsi dire vers 
l'extérieur de la molécule. Dans ces conditions, l'attrac- 
tion extramoléculaire (de B pour A, par exemple) pourra 
devenir prépondérante et provoquer un double échange. 
Mais si la possibilité d'une réaction chimique dépend des 
mouvements atomiques et moléculaires, elle dépend donc 
aussi de la température dont ces mouvements sont des 
fonctions. 

Ces explications suffiront pour faire comprendre que 
le coefficient k est une constante qui se rapporte à la nature 
des substances mises en présence, à la température et aux 
autres conditions physiques de la réaction. 

Il nous reste à interpréter le rôle des masses actives. Si 
dans 1 litre de solution nous dissolvons un équivalent- 
gramme de chacune des substances AA' et BB', il y aura 
par seconde un certain nombre de chocs moléculaires. 
Seules les rencontres entre molécules hétérogènes pour- 
ront éventuellement donner lieu à une transposition. 
Si nous doublons la concentration de la substance BB', 
par la dissolution d'un équivalent supplémentaire, les 



(*) On est prié de ne pas prendre trop à la lettre le mot contact. Il 
suflBt d'un rapprochement plus ou moins grand de deux molécules 
hétérogènes. 
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molécules AA' auront deux fois plus de chances de faire 
des rencontres opportunes, et la vitesse de la réaction 
sera 1x2 fois plus grande qu'auparavant. Si nous 
doublons de même la concentration de AA', deux fois 
plus de molécules AA' feront en 1 seconde deux fois plus 
de rencontres favorables au double échange, et la vitesse 
de la réaction sei*a 2x2 fois plus grande que la vitesse 
initiale. On voit donc a priori que cette vitesse doit être 
proportionnelle au produit des masses actives. 

11 est bien entendu que la réaction commence avec 
la vitesse déterminée par les masses mises en présence. 
Mais à mesure que la transposition s*opère, ces masses 
diminuent et le phénomène chimique se ralentit progresr- 
sivement. On connaît même de nombreuses réactions 
dont l'achèvement exige un temps suffisamment long pour 
qu'il soit possible d'étudier expérimentalement la rapi- 
dité de leur allure. Cette observation permet d'indiquer 
dès maintenant le plan de notre étude. Celle-ci se sub- 
divise en une partie statique, traitant des équilibres 
chimiques, et une partie dynamique, relative à la vitesse 
des réactions; elle se termine par un chapitre plus 
général, destiné à interpréter les faits conformément à 
nos théories sur la constitution des solutions salines. 



1. — Les écpiilibres chimiques. 
A. — Les réacUeiu réfcrsiblef. 

L'action de l'acide acétique sur Talcool donne naissance 
à de l'acétate d'éthyle et de l'eau. Inversement, l'eau tend 
à saponifier l'éther formé et à reconstituer les produits 
initiais. Aussi l'éthérification et la saponification sont- 
elles généralement des réactions incomplètes, qui se 
limitent mutuellement et aboutissent à un état d'équi- 
libre déterminé par l'égalité de vitesse des deux transfor- 
mations inverses. On connaît de nombreuses réactions 
de ce genre, et l'équilibre auquel elles donnent lieu est 
exprimé par l'équation : 

k(a — x) (6 — x) (c — x) ... = ki (ui -f- x) (6, -♦- x) (c, -*- x) ... 

Cette équation se rapporte aux substances A, B, C, ... 
A|, Bi, Cl, ... formant deux systèmes capables de se 
transformer l'un dans l'autre. Les lettres a, b, c, ... 
ai, &i, C|, ... indiquent les masses actives initiales, k et ki 
les coefficients d'activité des deux transformations anta- 
gonistes. L'équation nous dit qu'une quantité x des corps 
du premier système a donné naissance à une quantité 
correspondante des substances du deuxième, et qu'en ce 
moment l'équilibre stationnaire est réalisé parce que les 
deux réactions inverses ont atteint la même vitesse. 

Remarques. — 1** Seules les substances dont la concen- 
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tration est sujette à varier exercent une influence variable 
sur l'équilibre ou la vitesse d'une réaction : dans cette 
catégorie rentrent les gaz et les corps dissous. Un corps 
insoluble, au contraire, a une densité propre et une con- 
centration invariable (dans les conditions de nos expé- 
riences). Aussi son influence doit-elle être exprimée par 
une masse active constante, dépendant uniquement de la 
présence du corps insoluble et nullement de sa quantité. 
2^ La définition rigoureuse que nous avons donnée du 
terme masse active li'est que rarement respectée. La 
plupart du temps on ne rapporte pas la masse active à 
l'unité de volume traditionnelle, c'est-à-dire au litre. On 
se contente de considérer comme unité le volume global 
du milieu qui est le siège de la réaction. 

Premier exemple. Équilibre d'éthérification et de 
SAPONIFICATION. — Lorsqu'on met en présence à équi- 
valents d'acide acétique, b d'alcool, a^ d'éther acétique 
et bi d'eau, l'équilibre stationnaire se trouve réalisé après 
quelques heures de contact, si l'opération se fait à 100° 
(après quelques jours, si elle se fait à la température ordi- 
naire). Un simple dosage acidimétrique dit alors quelle 
est la quantité d'acide acétique demeurée à l'état libre, et 
de cette donnée on déduit aisément les masses actives 
des trois autres substances. 

De l'équation d'équilibre : 

k(a — flcj (6 — . x) « k^{a^ -♦- x) (6| -♦- x) 
on tire : 



k (aj H- x) (64 -f- X} 

kl {a — x) (6 — x) 
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Pour déterminer la valeur du rapport j-, on s'adresse 
tout d'abord au cas le plus simple, pour lequel a=b= i 
et ai = 61 = 0. L'équation devient alors 



d'où 



k(\—xYr^k,x\ 



ft. (1 — xf 



Lorsqu'on fait réagir un équivalent d*acide acétique sur 
un d'alcool, l'éthérification se fait jusqu'à concurrence 
de 66 ^'/o. La valeur de x est donc 0,66, et 

k 

Si la théorie de GiUdberg et Waage est vraie, ce rapport 
est une constante. II permet donc de calculer quelle doit 
être la valeur de x (le degré d'élhérification) lorsqu'on 
fait varier les quantités initiales (a, b, a^, bi) des sub- 
stances mises en réaction. Les résultats obtenus par 
Berthelot et Péan de Saint-Gilles sont consignés dans le 
tableau suivant : 



SUBSTANCES EMPLOYÉES. 




VALEUR DE X 


Acide (a;. Alcool {b). Éther (a{). 


Eau {bi). 


calculée. observée. 


i i 


» 


0,665 


i 2 


i> 


0,845 0,828 


2 i 


> 


0,845 0,858 


4 i 


3 


0,409 0,407 


i 2 


98 


0,075 0,073 


1 4 


1» 


0,930 0,902 


i i 1,6 


» 


0,492 0,52i 
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L'expérience n*est pas absolument d'accord avec la 
théorie, mais la concordance est suffisante. 

Deuxième exemple. Action d'un acide sur un sel, en 
SOLUTION AQUEUSE. — Lc Hiodc de partage de la base 
entre les deux acides ne saurait, dans ces conditions, être 
déterminé par les procédés de l'analyse chimique. Mais 
la physico-chimie nous offre plusieurs moyens d'investi- 
gation dont nous allons étudier les deux principaux. 

a) Étude de l'effet thermique de la réaction (en solu- 
tion aqueuse étendue) (*). 

En parlant des phénomènes de neutralisation, nous 
avons omis de signaler une méthode indirecte servant à 
déterminer la diflërence des chaleurs de neutralisation 
de deux sels. Lorsque sur un équivalent de sulfate de 
sodium (Va molécule) on fait agir un équivalent d'acide 
nitrique (1 molécule), il se produit un certain efiFet 
thermique. Un autre effet résulte de l'action d'un équi- 
valent d'acide sulfurique sur un équivalent de nitrate de 
sodium. L'équilibre final est nécessairement le même 
dans les deux cas. La différence des effets observés doit 
donc correspondre à la différence des états initiais, c'est- 
à-dire au déplacement complet d'un acide par l'autre. 
Thomsen a trouvé que 

[NsjSO, aq, H^N A aq] 3,504 Cal. 

[NajNAoqf, U^SO^ aq] — ^ 0,576 Cal. 

(") Pour rendre compte de ces travaux de Thomsen, nous repre- 
nons l'ancienne manière de voir quant à la constitution des solutions 
salines. Nous laissons donc momentanément dans Toubli les théories 
discutées à la fin de la troisième partie de cet ouvrage. 
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Le déplacement de l'acide sulfurique par l'acide ni- 
trique absorbe donc 4,080 Cal., soit 2,040 Cal. par équi- 
valent. La différence des chaleurs de neutralisation 
déterminées directement pour un équivalent de sulfate 
et un équivalent de nitrate de sodium est de 2,072 Cal. 

Rappelons-nous que l'action d'un acide sur un sel du 
même acide donne souvent lieu à un effet thermique 
considérable. Nous savons aussi, par la loi de thermo- 
neutralité, que le mélange de deux solutions salines 
neutres n'est généralement pas accompagné d'un effet 
appréciable. Ajoutons enfin que la même remarque 
s'applique à deux solutions étendues d'acides différents. 

Après ces préliminaires, nous pouvons aborder le fond 
du sujet et démontrer de quelle manière la thermochimie 
nous donne la solution du problème actuel. 

Faisons agir une solution étendue d'un équivalent 
d'acide nitrique (a) sur une solution étendue d'un équi- 
valent de sulfate de sodium (&). L'équilibre stationnaire 
sera établi quand une quantité x de l'acide aura agi sur 
le sel pour former de l'acide sulfurique libre (a^) et du 
nitrate de sodium (&i). Nous aurons alors : 

et 

k x' 

L'effet thermique observé sera dû à deux causes 
distinctes : 

l"" La transformation de x dé sulfate en x de nitrate; 

2*» L'action de x d'acide sulfurique libre sur (1 — x) 
de sulfate rémanent. 

16 
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Toutes les autres actions sont négligeables au point de 
vue thermochimique. 

Le primo vaudra la x'^'' partie de la différence des 
chaleurs de neutralisation du nitrate et du sulfate de 
sodium, c'est-à-dire — 2,072 x. 

Le secundo est l'action de x d'acide sulfurique formé 
sur (i — x)de sulfate rémanent, ce qui revient à (1 — x) fois 
l'action de j^ d'acide sulfurique sur 1 de sulfate. Or, 
Thomsen a trouvé que 

ïn i H,SO, oo, i Na^SO* aq] — ^— - 1,65 Cal, 

^ ' ' » H- 0,8 

Ici nous aurons donc : 

,r X ri,SO, Na,S04 1 



« _ (I — x) — î ^ — 1,66 Cal. 



i — x 



0,8 



Comme, pour la réaction étudiée, l'eipérience calori- 
métrique annonce une absorption de 1,752 Cal., nous 
pouvons écrire 

X 

x(— 2,072) - (1 — x) '^^ — 1 ,65 = — 1 ,752. 

X 

1 — rr 

La solution de cette équation donne pour x la va- 
leur 0,665, d'où nous déduisons 
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Si nous mêlons maintenant les produits réagissants 
dans d'autres proportions, le rapport trouvé ci-dessus 
reste constant et permet de prévoir la valeur de x dans 
l'équation 

k(a — x)(6 — x)«a^,(<ïi -♦- x)(6| -♦- x). 

Connaissant ainsi le partage de la base entre les acides, 
nous pouvons calculer l'effet thermique concomitant, et 
contrôler la théorie par l'expérience. Thomsen a trouvé : 



ÉQUIVALENTS MÉLANGÉS 




trm THEBIIIQDE 


(a). {b). 


(«i). 


>i). 


calculé. 


obsenré. 


i ^ 






— 1,331 C. 


-1,292C. 


i i 






— 1.773 


— 1,752 


2 1 






— 1,974 


— 2,026 


2 i 






- 0,982 


— 0,978 


* « 




1 


■*- 0,298 


-4- 0,288 


» > 


2 


i 


-1-0,348 


-H 0.379 



La conclusion n'est pas douteuse. Dans ce cas encore, 
la théorie de Guldberg et Waage paraît être d'accord avec 
les faits. 

Si nous revenons au cas le plus simple 

nous voyons que 



\/| 



kl 1 —X 



Le rapport yzt^ nous dit combien de fois x (la quan- 
tité d'acide nitrique entrée en réaction pour former du 
nitrate) est plus grand que i — a; (la quantité rémanente 
du sulfate). Ce rapport a reçu le nom d'avidité et exprime. 
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d'après Thomsen, Ténergie relative avec laquelle les acides 
tendent à s'emparer de leur part de base (*). Le tableau 
suivant indique l'avidité relative d'un certain nombre 
d'acides, celle de l'acide nitrique étant prise comme 
terme de comparaison. 



ACIDES. 



▲YIDITÉ. 



CHALEUR 

de neutralisation. 



HNO5 . . . 

HCÏ. . . . 

HBr. . . . 

HI . . . . 

{H,S04. . . 

{ H8Se04 . . 

PHsOAr*). . 

iC,H,0, , . 

CB,C1C0«H . 

HFl . . . 
{ Acide tartriqae 
i — citrique 

CHsCOjH. . 

HCy. . . . 



4.00 
1,00 
0,89 
0,79 
0,49 
0,45 
0,43 
0,24 
0,09 
0,05 
0,03 
0,05 
0,03 
0,00 



i3,68 C. 

43,74 

43,75 



45,69 
45,49 
44,80 
44,44 
44,28 
46,27 
42,65 
43,00 
43,40 
2,77 



(*) Pour établir l'équation d'équilibre, on a fait intervenir la masse 
active de Tacide et celle de la base. Voilà pourquoi le rapport - est 
égal au carré de Vavidité. Cette dernière se trouve confirmée par 
d'autres fonctions que nous étudierons ultérieurement. 

C*) Pour le premier équivalent de soude. 
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Comme on le voit, les avidités ne sont guère en rap- 
port avec les chaleurs de neutralisation (par la soude 
caustique). Aussi la chaleur de neutralisation d'un sel ne 
saurait-elle être considérée comme une mesure de l'affi- 
nité de Tacide pour la base. 

Pour les bases formées par les métaux biatomiques 
(Mg, Mn, Fe, Zn, Co, Ni, Cu), Thomsen a trouvé que Tavi- 
dité de l'acide sulfurique va de 0,7 à 0,81, celle de Facide 
nitrique étant toujours prise pour unité. Des irrégularités 
semblables existent probablement pour d'autres acides 
polybasiques. 

(3) Étude des changements de volume qui accompagnent 
la réaction. 

W. Ostwald dissout un équivalent-gramme d'une base 
ou d'un acide dans une quantité d'eau telle que le poids 
total de la solution soit de 1 kilogramme. Au moyen du 
picnomètre, il prend alors la densité de la solution, et du 
chiffre trouvé il déduit le volume (à la température de 20^). 

Neutralisant (par le mélange de deux solutions) un 
équivalent d'une base par un équivalent d'un acide, 
Ostwald obtient une solution saline pesant S kilogrammes. 
Une nouvelle opération au picnomètre lui indique le 
volume de cette solution. Or, ce volume n'est pas égal à 
la somme des volumes des constituants, mais accuse une 
dilatation ou une contraction d'un certain nombre de 
centimètres cubes. 

La différence entre les changements de volume accom- 
pagnant la neutralisation d'un même acide par deux bases 
différentes est sensiblement constante, quel que soit 
l'acide employé. La dilatation produite par la neutralisa- 
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tion au moyen de KOH surpasse en moyenne de 0^,21 
celle qui est produite par NaOH, et de 25^%97 celle qui 
est produite par Tammoniaque (laquelle donne lieu à un 
effet négatif, c*est-à-dire à une contraction). 
Ces faits sont consignés dans le tableau suivant. 

Dilatation en eentimètns eaba 

produite par la neutralisation 

au moyen de 



ACIDES. 



KOH. 



MaOH. 



M H. 



HNOs 



Î20,05 19,77 



6,44 

HCI i9,5-2 19,24 — 6,57 

CCI,CO,H 17,36 J7,07 — 8,66 

CHCI,CO,H .... 12,95 12,70 —12,97 

CH,CICO,H .... 10,85 10,63 —15,09 

CHjCOjH 9,52 9,29 —16,26 

Acide butyrique. . . 6,96 6,84 —18,63 

» isobutyrique. . 6,30 6,17 — 19,27 

Différence moyenne. 0,21 25,76 

Le tableau suivant indique de combien la dilatation 
qui accompagne la neutralisation de différents acides 
surpasse la valeur trouvée pour Tacide isobutyrique (la 
dilatation minima constatée). On voit que ces différences 
sont quasi indépendantes .de la nature de la base em- 
ployée. 

Moyenne. 



KOH. 



NaOH. 



NH. 



UNO, . . . . 


13,75 


13,60 


12,83 


13,59 


HCI 


13,22 


13,07 


12,70 


13,00 


CCI,CO,H . . . 


H,06 


10,8U 


10,60 


10,85 


CHC),.CO,H . . 


6,65 


6,53 


6,30 


6,49 


CH,CICO,H. . . 


4,55 


4,45 


4,18 


4,39 


CHjCOiH . . . 


3,32 


3,11 


3,01 


3,11 


Acide butyrique 


0,68 


0,67 


0,64 


0.66 
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Si nous représentons par a la dilatation qui correspond 
à l'acide isobutyrique, celle des autres acides prendra les 
valeurs suivantes : a -f- 0,66 pour Tacide butyrique, 
a -4- 3,11 pour Tacide acétique, et ainsi de suite jusqu'à 
a -h 13,39 pour Tacide nitrique. 

Désignant par b l'effet dû à la neutralisation de l'ammo- 
niaque, nous aurons lors de la formation de l'isobutyrate 
d'ammonium un changement de volume a-i- 6= — 19«%27. 

La part de dilatation revenant aux bases sera donc 
pour 

KOH : 6 -♦. 25,97 « — a — 19.27 -♦- 25,97 — — a -♦- 6,70. 
NaOH : 6 -»- 25,75 « — a — 19,27 -♦- 25 J5 — — a + 6,48. 

Pour les sels le facteur a, dont la valeur nous est 
inconnue, s'élimine; et k changement de volume qui 
accompagne la neutralisation se compose additivem^nt de 
deux chiffres, dont l'un dépend uniquement de la nature 
de Vacide et Vautre uniquement de la nature de la base. 
Cet énoncé rappelle la loi de thermoneutralité, ainsi que 
les rapports de conductibilité électrique des solutions. 

Supposons maintenant que par le mélange de trois de 
nos solutions (préparées comme il a été dit plus haut) 
nous mettions en présence un équivalent d'HCl, un équi- 
valent de KOH et un de NH3. Le changement de volume 
sera tout autre suivant que c'est la potasse ou l'ammo- 
niaque qui s'empare de l'acide. De la dilatation observée 
on pourra donc déduire la répartition de l'acide entre 
les deux bases. 

Après avoir exposé le principe sur lequel repose notre 
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nouveau moyen d'investigation, nous pouvons revenir à 
la réaction que nous avons déjà étudiée au point de vue 
thermochimique, et mêler 

iK,S0,-i-HN03 

Un équivalent-gramme de sulfate de potassium forme 
une solution d'un poids total de 2 kilogrammes. Un 
équivalent-gramme d'acide nitrique correspond à 1 kilo- 
gramme de solution. 

Si la réaction 

i K,SO, -♦- HNO5 — KNOs + i H^O^ 

s'achevait complètement, elle serait accompagnée d'une 
dilatation de 8^%17. En effet, le picnomètre indique pour 
la solution de 



i KiSO* un volume de 1931 «75; 



pour 



HN05 


» 


966",60 


KNO, 


a 


I958",H 


i H,SO. 




GôS^il 



Or, la somme des deux premiers volumes est inférieure 
de 8<^%17 à la somme des deux derniers. 

Mais il faut tenir compte de certaines actions secon- 
daires. 

Il n'y en a point entre les deux sels ni entre les 
deux acides. Elles sont négligeables pour nitrate + acide 
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nitrique. Mais l'action de Tacide sulfurique sur le sulfate 
est considérable. D'après Ostioald : 

i K,S04 -*• i H,S04 : dilatation » S'^.SiS 
iK,S04-4- HjSO*: • — 4-,625 

i KjSO^ -*- 2 HjSO^ : • = 4-%900 

Avec Tensemble de ces données il est possible de 
calculer quel changement de Yolume devra accompagner 
rétablissement d'un état d'équilibre déterminé. Suppo- 
sons qu'une fraction x de l'acide nitrique (a) décompose 
une quantité correspondante de sulfate (b) avec mise en 
liberté d'acide sulfurique (a|). Nous aurons alors en 
solution 

(1 — ap)6 -I- (i — x)a -♦- x6| -f- xa,. 

Le changement de volume se composera de la x"»* partie 
de la dilatation qui correspondrait à l'achèvement total 
du double échange, et en outre de l'effet produit par 
l'acide sulfurique libre sur le sulfate rémanent. II sera 
égal à 

X x8,17-*-[xa„(l— x)6]. 

Admettant que, conformément aux conclusions de 
l'étude thermochimique, la réaction s'achève aux deux 
tiers, la dilatation à constater sera de 

î X 8,17 -4- ^ X 4,625 == 7 cenlimèlres cubes. 

Le résultat calculé a été confirmé par l'expérience 
picnométrique, de sorte que nos deux moyens d'investi- 
gation, la thermochimie et la volumétrie, indiquent la même 
répartition de la base entre les deux acides. 
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Par sa méthode volumétrique, Ostumld a déterminé 
Vavidité relative de Tacide nitrique, de Tacide chior- 
bydrique et de l'acide sulfurique par rapport à diflérentes 
bases. 

Rapport des aiidités 





HNO, 


HCI 


HCI 


BASES 


JMO4 


iH,SO* 


BNO, 


KOH. . . 


. . 2,00 


1,94 


0,97 


NaOH . 


. . 2,00 


1,92 


0,96 


NB, . . 


. . 1,88 


1.81 


0,96 


iMgO. . 


. . 1,76 


«,74 


0,99 


^ ZdO . . 


. . 1,61 


1,53 


0,95 


i CuO . . 


. . . 1,44 
...:j;*^ HCI . __ 


1,40 


0^97 



Le rapport d'avidité ^^ est constant, quelle que soit 
la base. 

L'acide sulfurique se conduit d'une manière un peu 
irrégulière. Son avidité augmente dès qu'il s'agit de Mg, 
Zn, Gu et autres métaux biatomiques. Il doit y avoir au 
fond de tout cela une question de sulfates acides formés 
avec plus ou moins de facilité suivant la nature de la base. 
Mais je me contente de signaler ce point de vue et con- 
tinue à donner les résultats tels qu'ils ont été fournis par 
le chimiste allemand. Voici donc encore quelques acides 
auxquels OstwaM a appliqué sa méthode : . 



Avidité. 

HNOj 1,00 

HQ 0,98 

CClsCOjH 0,80 

CHCljCOjH 0,33 

CH,C1C0,H. ..... 0,07 



Avidité. 

CHjOHCOjU 0,05 

CHjCOjH 0,0123 

Acide butyrique . . . 0,0098 
Acide isobutyrique . 0,0092 
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Je pourrais multiplier ces exemples et montrer com- 
ment certaines autres propriétés physiques, spécialement 
celles qui sont en corrélation étroite avec la densité (*), 
ont pu servir à déceler la nature de l'équilibre au sein 
d'une solution plus ou moins complexe. Mais j'ai hâte de 
terminer ce chapitre, et ne veux plus que dire un mot 
d'une réaction très intéressante, dans laquelle certains 
corps interviennent par des biassbs actives constantes. 
On connaît les travaux de DeviUe (1871) relatifs à l'action 
de la vapeur d'eau sur le fer métallique et de l'hydrogène 
sur l'oxyde ferrosoferrique. Ces deux actions, qui exigent 
une température élevée, sont inverses l'une de l'autre : 

3Fe -4- ^Hfi:^¥efl^ h- 4 H,. 

L'équilibre stationnaire ne dépend en aucune façon des 
quantités relatives du fer et de l'oxyde magnétique, mais 
seulement de la présence de ces corps et de la proportion 
d'hydrogène mêlée à la vapeur d'eau. Cette proportion 
peut être d'autant plus petite que la température est plus 
élevée. Ces faits trouvent leur expression dans l'équation : 

kjr{a — X) = A:,*-, (a, -^ x) 

dans laquelle n et tt^ sont les masses actives constantes, 
a et ai les masses initiales des produits gazeux. 



(*) Notamment le pouvoir réfringent et le pouvoir absorbant (pour 
la lumière). Par Tétude du pouvoir rotatoire, Jellet a pu déterminer 
quelle est la répartition de l'acide chlorhydrique entre deux alcaloïdes 
en solution alcoolique. Les alcaloïdes étudiés étaient la quinine, la 
codéine et la brucine. 
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Un exemple du même genre a été étudié par Guldberg 
et Waage, et se rapporte à la réaction réversible 

BaSO^ -*- K,CO, r^; K^O^ ■»- BaCOj. 

Conformément aux prévisions théoriques, l'équilibre 
exige un rapport constant (4:1) entre les substances 
solubles K2CO3 et K2SO4. 

B. — Lc8 phénomènefl de dissociation. 

Lorsqu'une substance se décompose sous l'influence de 
la chaleur avec formation de produits volatils, on observe 
des équilibres semblables à ceux qui correspondent aux 
réactions réversibles. 

Le carbonate de calcium, par exemple, commence à se 
décomposer vers 450® en chaux et anhydride carbonique. 
A chaque degré de température correspond une tension 
de dissociation, c'est-à-dire une concentration déterminée 
du produit gazeux. D'après la théorie de Guldberg et 
Waage, il doit y avoir équilibre lorsque 

kir = /r^Tit/, 

k et kl ayant leur signification habituelle, n et n^ dési- 
gnant les masses constantes du carbonate rémanent et de 
la chaux formée, u la concentration variable de l'acide 
carbonique. La seule variable (w) doit donc atteindre une 
valeur déterminée, dépendant de la température. 

D'une manière analogue, les sels qui renferment des 
molécules d'eau de cristallisation manifestent une tension 
de vapeur uniquement réglée par la température. Le 
phosphate de sodium Na2HP04 . 12 aq. rentre dans cette 
catégorie : à une température déterminée, sa tension de 
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vapeur reste constante aussi longtemps que tout le sel n'a 
pas été transformé en Na2HP04 . 7 aq. Une fois cette 
limite atteinte, la tension de vapeur diminue, parce que 
dès lors la dissociation porte sur une autre substance. 

Lorsque la dissociation d'un corps solide donne nais- 
sance à deiujD produits gazeux, l'équation d'équilibre 

kr Bs kifiiUf 

nous dit que le produit des concentrations variables doit 
atteindre une valeur déterminée (dépendant de la tem- 
pérature). Tel est le cas pour le suif hydrate d'ammonium 
NH4SH, décomposable en HgS et NH3. A la température 
de SS"", la tension de dissociation de ce corps est égale à 
50*^",1 de mercure ; à chacun des deux constituants revient 
une tension partielle de 25*^°» ,05. La volatilisation se fai- 
sant dans une atmosphère d'hydrogène sulfuré (de 8<^",6 
de pression), la tension de dissociation atteint 5C^",4, 
soit une augmentation de 41*^°',8; de sorte que les tensions 
partielles deviennent 8,6 -+- 20,9 = 29<^°»,5 pour l'hydro- 
gène sulfuré et 20^™,9 pour l'ammoniaque. Conformément 
à la théorie, les produits des tensions partielles (25,08 
X 25,05 pour la première expérience et 29,5 x 20,9 
pour la deuxième) ont une valeur égale. Les expériences 
variées faites par Isambert viennent toutes confirmer 
l'exactitude de l'équation d'équilibre (*). 

Le carhamute d*ammonium se décompose suivant la for- 
mule : 

NjHeCO, = 2NH8 -*- CO,. 



(*) On voit ici comment la présence (initiale) d'un des produits de 
dédoublement oppose une résistance à la dissociation. 
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L*équation d'équilibre 

yeut qu'à une température donnée le produit des con- 
centrations variables ait une valeur constante. 

Tous les exemples précédents se rapportent à la disso- 
ciation de substances solides. Il faut tenir compte d'une 
variable de plus lorsque la matière initiale se trouve elle- 
même à l'état de gaz ou de vapeur. L'équation devient 

alors 

ku = Ar|ii|ti, 

et exige qu'à une température déterminée le rapport ^ 
ait une valeur constante. L'équilibre est généralement 
influencé par la pression, et tel est le cas pour le perchlo- 
rare de phosphore, le chlorure d^ammonium, le bromhydrate 
d'amylène, le peroxyde d'azote, etc. La dissociation de 
ces substances est accompagnée d'une augmentation du 
nombre des molécules. 11 en résulte que lorsque par un 
changement de pression on réduit à une même fraction 
de leur volume primitif les produits gazeux u, u^ et u^, 
le rapport des concentrations ^^^ se trouve modifié et 
l'équilibre est rompu. 

Très difierent à ce point de vue est le cas de l'acide 
iodhydrique. Pour la dissociation de 2HI en Hj ^- Ig nous 
aurons l'équation 

A chaque température correspond une valeur constante 
du rapport ^. La décomposition ne modifiant en rien 
le nombre des molécules, le degré de dissociation se 
montre indépendant de la pression. 



11. — Dynamique chimique. 

ttude 4e la fitette det réacUoni. 

Nous connaissons de nombreuses réactions qui se 
passent avec une vitesse suffisamment modérée pour qu*il 
soit possible de contrôler expérimentalement le progrès 
des transformations. Prenons pour exemple le dédou- 
blement de la saccharose en dextrose et fructose sous 
rinfluence d'un acide étendu. Cette transformation n*est 
pas réversible. L'acide la détermine par une influence 
dite cataly tique, et maintient tout le temps sa concentra- 
tion initiale. La seule masse variable que nous ayons à 
considérer est celle du sucre (*), dont la concentration se 
laisse aisément contrôler par l'analyse polarimétrique. 
Comme cette concentration diminue à mesure que le 
dédoublement progresse, la vitesse de la réaction va sans 
cesse en diminuant. 

La quantité initiale du sucre dissous étant a, au bout 
d'un temps t il n'en reste plus que (a — x). Si alors nous 
prolongeons l'expérience pendant un temps très court dt, 



(*) Les produits de dédoublement n'entrent pas en ligne de compte, 
puisque la réaction n'est pas réversible. 
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rinversion transforme encore une quantité de sucre dx, 
et par conséquent la vitesse de la réaction (au moment t) 
est ^. Mais nous pouvons encore exprimer cette vitesse 
d'une autre manière : pour une unité de poids de sucre 
dissous elle serait K, pour la quantité (a — x) elle 
est K (a — a?). De là Téquation (*) : 

--K(a-x) 



K (o — x) 



el par intégration 



.-!/„ 



K a — X 



Au temps 0, c'est-à-dire au commencement de la 
réaction, la valeur de x est nulle, et par conséquent 



« - /n - -^ C. 
K a 



(*) Le calcul intégral est ici indispensable. 

La constante K a une valeur spéciale qui demande un mot d*expli- 
cation. Elle se rapporte à Taction catalytique exercée par l'acide 
employé et se compose de deux facteurs : le coefficient de vitesse k 
et la concentration de Tacide. Donc, en réalité, 
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Des deux dernières équations nous tirons (*) : 



1 a 
K«« - In (équation \). 

Comme l'étude de la vitesse des réactions offre un 
grand intérêt théorique et n'exige pas un outillage bien 
spécial, j'estime que le lecteur est en droit de demander 
quelques informations sur le mode opératoire. Je vais 
tâcher de le satisfaire par une couple d'exemples : 

l** L'inversion du sucre de canne. — Voici, d'après 
Ostwald, comment on peut procéder. Dans un petit ballon 
de 20 centimètres cubes, maintenu à la température 
de SS"" dans un bain muni d'un thermostat, on mêle 
lOcentimètres cubesd'une solution de sucre (200 grammes 



(•) Souvent on élimine la constante G d*une autre manière. On fait 
deux dosages polarim étriqués, au temps t et au temps ^i; et des 
écpiations 

i I 

<= /n ^c 

K a — a? 



on tire : 



1 1 

/4--/n H- G 

K a — x^ 



\ a — X 

In (équaljon 2). 



/i — t a — a?i 

D'après nos théories, la valeur de K doit être constante. En déter- 
minant expérimentalement les valeurs a;, iCi, Xj ... qui correspondent 
aux temps ^ ^i, fj, ..., on peut contrôler s'il en est bien ainsi. 

17 
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au litre) et 10 centimètres cubes diacide chlorhydrique 
normal. Ces deux liqueurs doivent être portées préala- 
blement à la température de 25% laquelle est à maintenir 
soigneusement pendant toute la durée de l'expérience. 
On fait alors, en notant chaque fois le nombre de minutes 
écovié depuis le commencement de l'expérience, une série 
de déterminations du pouvoir rotatoire. Il est bien 
entendu que le tube polarimétrique doit être maintenu 
à la température de 25^, et qu'après chaque détermination 
du pouvoir rotatoire le mélange sucré doit être ramené 
dans le petit ballon. On fait ainsi une dizaine d'obser- 
vations convenablement espacées, puis, après un temps 
dix fois plus long que celui qui a amené la transformation 
de la moitié du sucre, on détermine une dernière fois 
l'angle de rotation. On peut alors pour chaque valeur de t 
calculer la valeur correspondante de x (sucre dédoublé), 
et faire usage de l'équation 2 pour étudier la constance 
du coefficient K. Ou bien on fait directement les calculs 
d'après les rotations observées. Dans l'équation 



L «« — A 



«Q est l'angle de rotation initial, a„ l'angle observé au 
temps i„ et A l'angle final. Cette formule n'est qu'une 
modification de notre équation 1 et repose sur cette 
considération, que la quantité initiale du sucre (a dans 
l'équation 1) est proportionnelle à la difiërence entre la 
rotation initiale et la rotation finale, de même que la 
quantité (a — x) du sucre rémanent au temps t„ est 
proportionnelle à la difiërence des rotations a^ et A. 
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Dans Topération décrite, on trouve pour K la valeur 
0,00205, en faisant usage de logarithmes décimaux (au 
lieu des logarithmes naturels indiqués par notre équa^ 
tion 1). 

2® Action catalytique des acides étendus sur l'éther 
MÉTHYLACÉTiQUE. — L'opératiou se fait à la température de 
25**, à l'aide de petits ballons renfermant pour 20 centi- 
mètres cubes d'acide semi-normal (chlorhydrique, sulfu- 
rique, etc.) 1 centimètre cube d'acétate de méthyle. Un 
premier titrage acidimétrique, pour lequel on emploie 
1 centimètre cube du mélange, se fait immédiatement 
après la mise en train. On continue ensuite à prélever 
des échantillons et à procéder à des titrages à des inter- 
valles de plus en plus prolongés. Les derniers 5 centi- 
mètres cubes doivent rester dans le digesteur pendant au 
moins deux jours et servent à la détermination finale. 
Désignant par a^ le titre primitif (le nombre de centi- 
mètres cubes d'eau de baryte vingtième-normale équiva- 
lent à 1 centimètre cube du mélange acide), par a, a^, 
a„ ... les titres successifs correspondant aux temps t, t^, 
r„ ..., et par A le titre final au temps T, nous aurons 
l'équation 

i A — ao 

Cette formule n'est qu'une modification de notre équa- 
tion 1, et facile à comprendre. Pour l'opération décrite et 
pour HCl, K a été trouvé égal à 0,0013 (par logarithmes 
décimaux). 
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La mise en Équation des problèmes relatifs a la vitesse 
DES réactions. — Les exemples cités étant choisis parmi 
les cas les plus simples, il nous reste à traiter la question 
d'une manière plus générale. 11 faut distinguer entre les 
réactions qui vont jusqu'au bout dans un sens déterminé 
et celles que nous avons appelées réversibles. Pour les 
premières, le type général de l'équation sera évidemment : 

—- =s /c (a — x)(b — x)(c — .t) ... 
dt 

Pour les secondes, l'allure momentanée résulte de la 
différence de vitesse des deux réactions inverses, de sorte 
que 

(!x 

-— == fc(a — x) (6 — x) (c — x) — /c, (a, -♦- x) (6, -f- x) (c, -4- ar), 

dt 

a, b, c; a|, bi et c^ désignant comme toujours les masses 
initiales des substances qui constituent les deux systèilfies 
antagonistes. 

L'intégration de ces équations est toujours possible; 
elle est d'ailleurs généralement simplifiée par le choix 
des masses initiales. C'est ainsi que pour appliquer le 
calcul aux résultats expérimentaux obtenus par Berthelot 
et Péan de Saint-Gilles (acide acétique et alcool), Guldberg 
et Waage se sont adressés au cas simplifié pour lequel 
a =1 6 s= 1 et ai = 6i = 0. L'équation de la vitesse 
devient alors 

;^ = ^(i-x)« — M*. 
Les constantes k et k^y sont dans le même rapport 
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que dans l'équation d'équilibre déjà étudiée antérieure- 
ment (*). 

Avidité et coefficient de vitesse. 

Pour compléter Tétude des équilibres et des vitesses de 
réaction, il nous reste à examiner jusqu'à quel point ces 
deux modes d'investigation conduisent à des résultats 
concordants. Dans notre statique chimique, nous avons 
vu comment la force relative des acides se trouve exprimée 
dans les tableaux dressés par Thomsen et par Osttoald. 
Voyons maintenant si, dans les transformations cataly- 
tiques signalées ci-dessus, les différents acides manifestent 
une activité proportionnelle à leur avidité. Le tableau 
ci-après réunit les principaux résultats fournis parla 

SAPONIFICATION DE l'ÉTHER MÉTHYLAGÉTIQUE ET l'iNVERSION 
ou SUCRE DE CANNE. 

La catalyse de Va^cétate a été faite d'après le procédé 
déjà décrit, mais à une autre température (26*^) et à une 
concentration un peu différente (10 centimètres cubes 
d'acide normal, 1 centimètre cube d'éther méthylacétique 
et de l'eau jusqu'à parfaire 15 centimètres cubes). La 
colonne I indique pour chaque acide le coefficient K, 
c'est-à-dire la constante 

\ A —Qo 

Dans la colonne II, les coefficients de vitesse se trouvent 
rapportés à celui de l'acide chlorhydrique pris pour unité. 

(*) La transformation de Tacide y- oxy butyrique en eau etlactone (et 
inversement) constitue un autre exemple du même genre (P. Henry). 
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La colonne III renseigne les constantes K déduites de la 
rapidité d'inversion du sucre 



(-r'-^î)' 



et dans la colonne IV, ces constantes se trouvent com- 
parées à celle de Tacide chlorhydrique. La colonne V 
renseigne les avidités relatives des acides, diaprés Thomsen 
et Ostvoald. 



ACIDES. 


■ 


II. 


III. 


IV. 


V. 


Acide chlorhydrique . . 


0,00âMS 


4 


0,002187 


1 


4 


— bromhydrique . . 


2370 


0,98 


2338 


4,414 


0,89 


— iodhydrique. . . 


2333 


0,96 


> 


> 


» 


— nitrique .... 


2906 


0,94 


2187 


4 


4 


— chlorique. . . . 


2278 


0,94 


2261 


4,035 


» 


— sulfurique . . . 


4319 


0,55 


1172 


0,536 


0,49 


— éthylsulfurique. . 


2380 


0,99 


2486 


4 


» 


— éthylsulfonique. . 


2361 


0,98 


4993 


0,942 


.' 


— benzolsuifonique . 


2394 


0,99 


2282 


4,044 


il 


— formique. . . . 


00316 


0,0134 


00335 


0,045 


o,o:i9 


— acétique .... 


00083 


0,0034 


' 00088 


0,004 


0,0123 


— chloracétique . . 


01036 


0,0430 


04059 


0,048 


0,07 


— dichloracétique 


0o§6 


0,2304 


0593 


0,274 


0,33 


— trichloracéiique . 


4645 


0,6820 


4647 


0,754 


0,80 


— oxalique .... 


0421 


0,1746 


0400 


0,186 


0.24 


— tartrique .... 


0055 


0,0229 


» 


s 


0,05 
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La concordance des colonnes II, IV et V n'est certes 
pas absolue. Mais les constantes qu'elles attribuent k un 
même acide sont du même ordre de grandeur et souvent 
même très rapprochées. Ce résultat est d'autant plus 
remarquable que ces constantes sont fournies par des 
opérations de nature très diverse. 

Les constantes K ont pu être déterminées par d'autres 
moyens encore, notamment d'après la rapidité avec 
laquelle les acides décomposent I'acétamide en solution 
aqueuse. 

La réaction 

CU5CONH, -H HA ^ H,0 = CH3C0,H + NH,A 

donne lieu à la formation d'un sel d'ammonium, et ses 
progrès se laissent étudier par des essais azotométriques 
(au moyen d'un hypobromite alcalin). — Mais en voilà 
bien assez pour les acides. 

Quant aux bases, elles ont été relativement peu étu- 
diées. Nous possédons cependant une série de chiffres 
qui expriment, d'après Ostwald, la vitesse relative avec 
laquelle les différentes bases opèrent la saponification de 
l'acétate d'éthyle en milieu aqueux. Comme l'acétate 
métallique formé dans la réaction exerce une influence 
retardatrice plus ou moins grande suivant la nature de la 
base, Ostwald a éliminé cette cause d'irrégularités en 
calculant pour chaque cas le coefficient de vitesse initial. 
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11 a obtenu de cette manière les chiffres suivants, qui sont 
comparables entre eux : 



Hydroxyde de sodium . . 162 

» potassium . 161 

» lithium. . 165 

» thallium . 148 

Ammoniaque 3 

Méthylamine 19 

Éthylamine 19 

Propylamine 18,6 

Isobutylamine .... 14,4 



Amylamine .... 


. 18,5 


AUylamine .... 


4 


Diméthvlamine . . . 


. 22 


Diéthylamine . . . . 


. 26 


Triélliylamine . . . 


. 22 


Piperidine 


. 27 


Hydroxyde de létréthylam- 


monium 


. 131 



Pour les bases alcalino-terreuses (chaux, strontiane, 
baryte), la constante paraît être peu inférieure à celle de 
la soude. 



III. •— La dissociation hydrolytiqae. 

Dans les chapitres précédents nous avons montré que 
chaque acide, et probablement aussi chaque base, possède 
une activité propre qui se manifeste avec une intensité 
constante dans une série de réactions. La cause première 
de cette manière d'être va nous être révélée par l'étude 

des CONDUCTIBILITÉS ÉLECTRIQUES. 

Le tableau ci-dessous renseigne la conductibilité d'un 
certain nombre d'acides, en solution aqueuse normale (*), 
l'acide chlorhydrique étant pris comme terme de compa- 
raison. 



:id 


e chlorhydrique . . 


1,000 


Acide acétique . . . 


. 0,0142 


n 


bromhydrique . . 


1,001 


» chloracétique . 


. 0,0490 


» 


nitrique . . . . 


0,996 


^. dichloracétique 


. 0,2530 


» 


sulfiirique . - . 


0,661 


>» triehloracétique 


. 0,6230 


» 


éthylsuifonique . 


0,799 


»' oxalique. . . 


. 0,1970 


» 


benzolsulfonique . 


0,748 


» tartrique. . . 


. 0,0228 


» 


• forraique. . . . 


0,0168 







Sauf quelques écarts imputables aux conditions de 
l'expérience (**), celte nouvelle série de chififres est abso- 
lument semblable à celle de la page 262. L'activité des 
acides est donc proportionnelle à leur conductibilité, 
c'est-à-dire à leur degré de dissociation. Dès lors, elle 
parait n'être exercée que par les molécules ionisées. 



(•) Un équivalent au litre. 

(**} Surtout à la concentration différente des solutions qui servent 
aux essais (de saponification, d*inversion, de neutralisation et de con- 
ductibilité électrique). 
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L'ÉQUILIBRE HYDROLYTIQUE. 

En pariant des phénomènes de dissociation provoqués 
par la chaleur, nous avons vu que la thermolyse du 
chlorure d'ammonium, du perchlorure de phosphore et 
de quelques autres substances, se trouve réglée par 
l'équation d'équilibre ku = hiu^i^. Dans le cas le plus 
ordinaire u^ = u^, et par conséquent ku = kiu]. 

En ce qui concerne l'état de dissociation des corps 
dissous, c'est l'eau que nous devons considérer comme 
jouant le rôle qui tantôt revenait à la chaleur (*). La 
cause du phénomène est nouvelle, mais l'effet produit 
est analogue, de sorte que pour un électrolyte binaire 
(à deux ions) nous pouvons admettre l'équation d'équi- 
libre 

ku =» kiu\. 

Cette équation annonce un rapport constant entre le 



(*) La dissolution d'une molécule saline donne lieu à la réaction 
réversible 

+ - -^ - 

MX-haq = MOH -*- HA -♦. flç., 

dans laquelle la masse active de l'eau nous apparaît comme constante. 
La quantité du dissolvant est généralement très prépondérante et 
n*est que faiblement modifiée par la disparition ou la reconstitution 
de quelques molécules H^O. Pour simplifier Téquation d'équilibre, 
rintluence du dissolvant est censée comprise dans les coefficients k 
et /C|. (D'une manière analogue, les coefficients k et k^ de la dissocia- 
tion thermique comprennent l'influence de la température.) 
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produit des concentrations u^ des molécules ionisées et 
la concentration u de la substance unitaire rémanente. 

La détermination expérimentale des concentrations u 
et Ui n'offre généralement aucune difficulté et peut se 
faire par tous les moyens qui nous permettent de juger 
du degré de dissociation d'une substance dissoute. Le 
procédé le plus simple consiste en une étude de la con- 
ductibilité électrique. 

Pour citer un exemple, je suppose que nous ayons 
affaire à une solution qui renferme en V litres un équi- 
valent-gramme d'acide acétique. Nous connaissons la 
conductibilité moléculaire maxima de cet acide (la 
valeur |u., page 206), et nous pouvons déterminer expé- 
rimentalement sa conductibilité moléculaire dans la 
solution étudiée. Le rapport -^ est égal au degré de 
dissociation et nous dit que de l'équivalent dissous une 
partie x a subi l'hydrolyse, tandis que la quantité i — x 
est restée k l'état unitaire. La concentration Ui des molé- 
cules ionisées, leur nombre d'équivalents par litre de 
solution, se trouvera donc exprimée par |, et la concen- 
tration u de l'acide non dissocié sera --^. Par l'intro- 
duction de ces valeurs dans l'équation d'équilibre, il vient 



--=K = 



k, (1— x)V 

Nous remarquons immédiatement que la valeur de K 
est fonction du volume V, et que cette circonstance nous 
offre le moyen de contrôler l'exactitude de la théorie. 

Pour l'acide acétique, f/» =» 364, valeur déduite de la 
conductibilité moléculaire limite de l'acétate de sodium. 
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Déterminant la conductibilité moléculaire de l'acide acé- 
tique libre pour une série de solutions qui renferment 
un équivalent en V, V^, Vg ... litres, nous aurons par le 
calcul des rapports ^ une série de degrés de dissocia- 
tion X, Xxf x^ ... Nous pourrons examiner alors si les 
valeurs corrélatives de V et de a? satisfont à l'équation 
d'équilibre. L'étude a été faite par Ostwald et les résultats 
démontrent admirablement la constance de K. 



V. 


»*• 


xn 


K. 


8 


4,34 


0,0119 


0,0000180 


16 


6,10 


0,0167 


179 


32 


8,65 


0,0238 


182 


64 


12,09 


0,0333 


179 


m 


16,99 


0,0468 


179 


256 


23,82 


0,0656 


180 


512 


32,20 


0,0914 


180 


1024 


46,00 


0,1266 


177 



D On voit que la dilution et le degré de dissociation augmentent 
simultanément. Cela provient de ce que par l'addition d'eau la masse 
active de l'agent dissociant se trouve augmentée. On voit du reste 
qu'un accroissement de volume de la solution change la valeur du 
rapport — de telle manière que l'équilibre ne puisse être rétabli que 
par un nouveau progrès de la dissociation. 
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L'équation d'équilibre des électrolytes binaires, dûment 
confirmée pour l'acide acétique, se montre généralement 
applicable aux acides monobasiques de conductibilité 
modérée. Elle l'est même aux acides bibasiques, pourvu 
que leur degré de dissociation n'atteigne pas 50 %. Ce 
fait démontre que ces acides commencent par se com- 
porter en électrolytes binaires, et se dissocient d'après 
l'équation 

H — -♦- — 

HAH + H.O^'HOH + HAH. 

L'acide succinique et même l'acide sulfurique rentrent 
dans cette catégorie. Dans les solutions employées par 
Thomsen, ce dernier acide ne se trouve dissocié que 
jusqu'à concurrence de 50 ou 60 **/«, et ainsi s'explique 
son avidité relativement faible : il agirait comme HSO4H 
de sorte qu'un demi-poids moléculaire ne vaudrait, au 
point de vue de l'avidité, qu'un demi-équivalent. 

Pour les électrolytes binaires de grande conductibilité, 
sels neutres, acides ou bases anorganiques, l'application 
de l'équation d'équilibre conduit à des irrégularités. Pour 
les électrolytes ternaires, la confirmation expérimentale 
d'une équation d'équilibre fait encore défaut. 

Théorie des solutions isohydriques. 

Arrhénius s'est posé la question suivante : Quelles sont 
les conditions à remplir pour que deux solutions diflë- 
rentes puissent être mélangées sans qu'il y ait rupture 
des équilibres de dissociation? Le cas le plus intéressant 



970 LA DISSOCIATION HYDROLYTIQUE. 

se rapporte au mélange de deux solutions, dont Tune au 
moins ne soit qu'imparfaitement dissociée, et qui ren- 
ferment toutes les deux une même espèce de molécules 
ionisées. Il s'agira, par exemple, de deux solutions acides 
renfermant Tune et Tautre de Teau basifiée HOH, ou de 
solutions basiques renfermant HOH, ou de solutions 
salines dérivant d'un même acide ou d'une même base. 
L'expérience et la théorie sont d'accord pour démontrer 
que l'équilibre de dissociation ne persiste après le 
mélange que si les molécules ionisées communes sont à 
la même concentration dans les solutions primitives. 
Celles-ci sont dites isohydriques. 

La déduction théorique de cette loi n'offre aucune 
difficulté. Supposons que nous ayons une solution d'acide 
acétique caractérisée par l'équation d'équilibre 

et une autre d'acétate de sodium, pour laquelle 

Cil? = te». 

Pour que ces deux solutions soient isohydriques, il faut 
que les molécules ionisées C^H^H aient de part et 
d'autre la même concentration ; par conséquent, wi = toi. 
Après le mélange de 1 litre de la première solution à 4 de 
la deuxième, la concentration des molécules C^H^H ne 
se trouve évidemment pas modifiée. La concentration 
des C2H4O2 unitaires et des HOH se trouve réduite 
au cinquième, celle des CsHsO^Na unitaires et desNaOH 
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est ramenée aux quatre cinquièmes de la valeur primitive. 
Or, les équations 

5 5 

4ti; 4tf 4 

C — = v'i 

5 5 

démontrent que Tacide acétique et Tacétate de sodium 
restent en équilibre avec leurs produits de dédoublement 
hydrolytique. Il n'y a donc ni dissociation nouvelle ni 
rétrogradation, et la conductibilité électrique du mélange 
est la moyenne arithmétique des conductibilités des solu- 
tions primitives. On voit qu'au lieu de 4 litres de la 
solution d'acétate, j'aurais pu en prendre un nombre 
quelconque, entier ou fractionnaire, et arriver toujours 
au même résultat. 

Par le mélange de solutions hétérohydriques, les équi- 
libres se trouvent rompus et des réactions se produisent. 
On s'en convaincra aisément en développant un exemple. 

Deux solutions acides sont isohydriques lorsqu'elles 
renferment les molécules HOH à la même concentration. 
Nous pouvons nous demander, à titre d'exemple pratique, 
à quel degré de dilution il faut mettre l'acide chlor- 
hydrique pour qu'il soit isohydrique avec une solution 
d'un équivalent d'acide acétique en 8 litres d'eau. 
Pour cette dernière solution, le degré de dissociation 
est 0,0119 (p. 268) : dans 1 litre il y a donc 

0,0119 

= 0,0015 équivalent 



de chaque espèce de molécules ionisées C2H3O2H et HOH. 
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L'acide chlorhydrique, de son côté, doit être considéré 
comme totalement dissocié en HCl et HOH. Pour que les 
molécules communes HOH soient de part et d'autre k la 
même concentration, il faut dissoudre Tacide chlor- 
hydrique dans un volume d'eau tel que ^ = 0,0015, 
donc un équivalent dans 667 litres. 

Avidité et degré de dissociation. 

Nous avons déjà dit que Vaviditë des acides est propor- 
tionnelle à leur degré de dissociation et parait ne 
dépendre que des molécules ionisées. En d'autres termes, 
le degré d'activité qu'un acide met à ioniser des molé- 
cules d'eau pour jouer à leur égard son rôle caracté- 
ristique, il le déploie aussi lorsqu'il trouve à sa disposition 
des molécules qui sont basiques de leur nature. En cas 
de compétition de deux acides pour une même base, 
c'est le plus ionisant des deux qui fera le plus puissam- 
ment valoir ses droits. 

Mais nous pouvons essayer d'étudier cette question 
d'une manière plus approfondie. Dans une solution 
aqueuse renfermant un équivalent d'acide chlorhydrique 
et un équivalent d'un acide faible HA (acétique par 
exemple), ces deux électrolytes se trouvent très inégale- 
ment dissociés : le système 

{ HCl 
1 équivalent ] — 4- 

( HCl .1 — .. HOH 1 

_ + [ (i -♦- x) équivalent 

{ HA -.^— - IIOH ) 
i équivalent < 

f HA 
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renferme peu de molécules unitaires HCl et beaucoup de 
molécules HA. 

Supposons maintenant qu*un équivalent de soude 
vienne prendre la place d'une quantité correspondante 
d*eau ionisée f ). La base joue son rôle indifféremment 
à regard de Tun ou de Tautre acide, car les sels sodiques 
doivent être considérés comme totalement dissociés. 
Nous aurons alors : 



— ^ HOH 

;^^ %0H \ équivalent 

i équivalent { HA < — ► HOH 

HA 

et dans ce système l'équilibre dépend des quantités des 
deux acides restées à l'état de simple solution aqueuse. 
Pour que la compétition de ces parties rémanentes ne 
puisse rien changer à l'ordre établi, il faut qu'elles soient 
de force égale; en d'autres termes, il est nécessaire 
qu'elles agissent par un même nombre de molécules 
ionisées et soient isohydriques. 

Si HÂ représente de l'acide acétique, et si le volume 
total de la solution est de 7 à 8 litres, les parties réma- 

(') Par la réaction 

(HO H -♦- R H) -+- (HO M -4- iïO H) = (H R -i- M OH) -^ 2H0H. 

18 
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nentes des deux acides devront être dans la proportion 
d'environ 0,0015 (HCl) à 0,9985 (acide acétique) {*). 

Pour rendre compte de ces faits, Thomsen disait : 
Lorsqu'il y a compétition d'un équivalent d'acide chlor- 
hydrique et d'un équivalent d'acide acétique pour un équi- 
valent de soude, ces acides s'unissent à des quantités 
de base qui sont entre elles comme 0,9985 (ou 1) est 
à 0,0015. En réalité, il faut dire : les quantités réma- 
nentes des deux acides, c'est-à-dire les parties qui con- 
tinuent à se comporter comme étant simplement dissoutes 
dans l'eau, sont comme 0,0015 est à 0,9985. En appa- 
rence, ces deux énoncés peuvent sembler identiques; au 
fond, ils sont fort différents. Le dernier seul est conforme 
à nos théories, et seul il permet de parler sans trop de 
restrictions mentales de la dissociation des molécules 
salines en molécules ionisées libres. 

Remarque. — Il est évident que tout ceci peut s'inter- 
préter également bien dans la théorie des ions libres. 
Mais je considère l'hypothèse d'Arrhénius comme assez 
risquée, et j'ai essayé de montrer qu'elle n'est pas indis- 
pensable. 

L'influence de la nature du dissolvant, — Il y a dans 
beaucoup de cas une distinction à établir entre la parti- 
cule constitutive d'un corps et sa molécule. Nous avons 
déjà vu que certaines substances vaporisées, l'acide acé- 
tique par exemple, n'accusent une densité normale qu'à 
partir d'une température notablement supérieure au point 
d'ébullition. A l'état liquide, les substances associantes 

(*) Voir le calcul de la page 271. 
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sont assez nombreuses {Ramsay, /. Traube). A Tétat 
solide, elles ne constituent plus Texception, mais la règle. 
^. La dissolution d'une substance dans tel ou tel véhicule 
est généralement accompagnée d'une dislocation des 
groupements moléculaires. Mais au double point de vue 
de l'isolement des molécules et de leur dissociation 
électrolytique, il s'en faut que tous les dissolvants mani- 
festent le même degré d'activité. L'eau vient en toute 
première ligne : non seulement elle ramène presque tous 
les corps à l'état de molécules simples, mais elle dissocie 
énergiquement les électrolytes. L'alcool, le phénol, 
l'acide acétique et certains autres dissolvants hydroxylés 
isolent assez généralement les molécules des corps dissous, 
du moins en solution étendue, mais n'exercent sur les 
électrolytes qu'une faible action dissociante. Dans la 
même catégorie peuvent se ranger les éthers et l'acétone. 
Les hydrocarbures (le benzol, la naphtaline, etc.), le sul- 
fure de carbone et le chloroforme sont des désagrégeants 
peu puissants et laissent certaines substances (les acides 
oi^aniques, les phénols, etc.) à l'état de molécules doubles 
ou multiples. 

Ces indications générales résultent de recherches cryo- 
scopiques et électrochimiques. Le lecteur n'aura pas de 
peine à les mettre d'accord avec nos données concernant 
le système cryoscopique de RaoïUt. 

Les solutions plus ou moins conductrices fournies par 
les alcools, les phénols, etc., nous montrent que l'eau 
n'est pas le seul agent capable de provoquer la dissocia- 
tion des électrolytes. Elle n'en est pas moins l'agent 
dissociant par excellence, le plus fréquemment actif et de 
loin le plus puissant. 
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ERRATA. 



Page 15, ligne 13, le deuxième » est à supprimer. 

Page 57, figure 6, On a oublié de marquer, à la partie inférieure du 
manchon, un petit tube destiné à l'échappement des vapeurs. 

Page 103, dans la troisième formule de l'acide dihydrotéréphta- 
lique, une des doubles soudures ne se trouve pas marquée. 
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